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1. ОБЩАЯ ЧАСТЬ 

1.1. Цель и организация лабораторных работ 

Лабораторные работы имеют целью ознакомить студентов с практи-

ческими приемами простейших химических исследований, закрепить теоре-

тические сведения, полученные на лекциях. 

При подготовке к лабораторным работам студент должен: 

1) изучить теоретические вопросы по данной теме; 

2) выполнить задачи или упражнения, указанные в рабочем плане; 

3) заполнить в тетради для лабораторных работ пункт «Содержание опы-

та». 

№ 
пп 

Содержание опыта Уравнения реакций Наблюдения Выводы 

1 2 3 4 5 

1.2. Правила работы в лаборатории 

При работе в химической лаборатории необходимо выполнять следу-

ющие общие правила: 

1. Перед лабораторной работой надо тщательно изучить теоретиче-

ские вопросы, касающиеся данной темы; свойства веществ, используемых 

при проведении опытов, а также правила работы с химическими приборами 

и оборудованием. 

2. Точно соблюдать порядок и последовательность проведения опыта. 

3. Соблюдать меры предосторожности и правила техники безопасно-

сти. 

4. Внимательно следить за ходом опыта, отмечать наблюдения. 

5. Приборы и реактивы общего пользования не уносить на свои рабо-

чие места. 

6. Не выбрасывать в водопроводные раковины твердые осадки, бума-

гу, не выливать растворы кислот и щелочей. Пользоваться для этого специ-

ально подготовленной посудой. 
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7. При проведении опытов пользоваться только чистой посудой (в от-

дельных случаях посуда в обязательном порядке должна быть сухой). 

8. После окончания работы поставить на место оборудование и при-

боры. Привести в порядок рабочее место. Вымыть посуду. 

1.3. Правила техники безопасности 

1. Не допускать действий, которые могли бы привести к возник-

новению опасности для работающего и окружающих. 

2. Выполнять только лишь опыты, предусмотренные планом. 

3. Количество реактивов, посуду и приборы применять строго в 

соответствии с содержанием опыта. 

4. Избегать контакта реактивов (особенно концентрированных 

кислот, щелочей, сильных окислителей) с кожей тела. 

5. Все опыты с ядовитыми и имеющими резкий запах веществами 

проводить только в вытяжном шкафу при включенной вентиляции. 

6. После завершения опыта с выделением газов немедленно оста-

новить реакцию, вылив содержимое пробирки в специальную склянку. 

7. Не нюхать выделяющиеся газы непосредственно из сосуда. Для 

определения запаха газа сосуд держат на расстоянии 20-30 см от носа, осто-

рожно вдыхают воздух, слегка направляя рукой его ток от сосуда к себе. 

8. Все опыты выполнять стоя. 

9. Не засасывать в пипетку ртом концентрированные кислоты и 

щелочи, использовать для этого резиновую грушу. 

10. При разбавлении концентрированных кислот (особенно серной 

кислоты) лить кислоту в воду тонкой струйкой, перемешивая, но не наобо-

рот! 

11. При ожогах кислотами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 10 %-ным раствором соды. 

12. При ожогах щелочами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 5 %-ным раствором уксусной или борной кислоты. 
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13. При попадании кислот в глаза немедленно промыть их проточ-

ной водой, а затем 3 %-ным раствором питьевой соды. 

14. При попадании щелочей в глаза немедленно промыть их про-

точной водой, а затем 2 %-ным раствором уксусной кислоты. 

15. Категорически запрещается пробовать реактивы на вкус. 

16. Запрещается приносить в лабораторию продукты питания, при-

нимать в лаборатории пищу, пить, курить, а также громко разговаривать. 

17. Перед уходом из лаборатории следует обязательно тщательно 

вымыть руки. 

18.   Необходимо быть в лаборатории собранным и дисциплинирован-

ным. 

1.4. Правила пользования реактивами 

1. Для выполнения эксперимента использовать реактивы в тех ко-

личествах, которые указаны в описании опытов. 

2. Сухие вещества брать шпателем, жидкости – пипетками. Ис-

пользовать бюретки, мерную посуду. 

3. Пользоваться реактивами, находящимися в склянках с этикет-

ками. 

4. Взятое из склянки излишнее количество реактива (особенно 

жидкости) обратно не возвращать во избежание загрязнения. 

5. Не путать пробки со склянок. После пользования реактивом не-

медленно закрыть склянку пробкой. Несоблюдение этого требования может 

привести к несчастному случаю. 

6. После употребления реактива склянку поставить на место. 

7. Все реактивы находятся в склянках, расположенных в специ-

альных штативах или на полке лабораторного стола. Концентрированные 

кислоты, щелочи, а также ядовитые и имеющие резкий запах вещества 

находятся в вытяжном шкафу, где они должны оставаться все время. 
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8. При взятии жидкости не касаться пипеткой стенок пробирки, 

для каждого реактива использовать отдельную пипетку. 

1.5. Правила противопожарной безопасности 

1. С огнеопасными реактивами работать вдали от огня. 

2. Нагревая пробирку с реактивом, держать ее слегка наклонно, 

отверстием от себя и окружающих. Содержимое периодически встряхивать. 

Пламя должно касаться преимущественно боков пробирки, а не ее дна. 

3. Категорически запрещается производить нагрев в герметически 

закрытых сосудах. 

4. Нагретые предметы брать только с помощью специальных пин-

цетов, зажимов, держателей. 

5. При загорании органических растворителей использовать для 

тушения песок, асбестовое одеяло, огнетушители. Запрещается использо-

вать для этих целей воду. 

6. При отравлениях и ожогах немедленно обратиться к преподава-

телю, а затем к врачу. 

7. При тепловых ожогах кожи в качестве доврачебной экстренной 

помощи смочить ожог концентрированным раствором KMnO4.  

8. Уходя из лаборатории, проверить, выключены ли газ, вода, 

электричество. 

1.6. Химическая посуда 

Стеклянная посуда делится на три группы: 

1. Посуда общего пользования – пробирки, колбы, стаканы, во-

ронки, промывалки, палочки, трубочки. 

2. Посуда специального назначения – эксикаторы, промывные 

склянки, аппарат Киппа. 

3. Мерная посуда – мерные цилиндры, пипетки, бюретки, колбы. 

Наиболее употребляемая фарфоровая посуда: тигли, ступки, выпари-

вательные чашки, стаканы, шпатели, воронки Бюхнера. 
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1.7. Технохимические весы и правила взвешивания 

Технохимические весы имеют точность взвешивания 0,01 г. При 

взвешивании необходимо соблюдать следующие правила: 

1. Не переносить весы с одного места на другое. 

2. Перед взвешиванием проверить работоспособность и уравно-

вешенность весов. 

3. Не помещать на чашки весов горячие и грязные предметы. 

4. Снимать с чашек и класть на них грузы и разновесы можно толь 

при арретировании весов. 

5. Разновесы брать пинцетом и ставить на правую чашку, взвеши-

ваемый предмет помещать на левую чашку на бумаге или стеклянной пла-

стинке. 

6. Сначала записать массу и только потом убирать с весов грузы и 

разновесы. 

7. Неработающие весы надо арретировать. 

 

2. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1 
 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ, ОСНОВАНИЙ,  

КИСЛОТ И СОЛЕЙ 

 

Цель работы: на отдельных примерах ознакомиться с химическими 

свойствами некоторых представителей классов неорганических соединений. 

2.1. Экспериментальная часть 

2.1.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа, спиртовая горелка, пробирки, мел, негашеная из-

весть, 2 н и 1:1 растворы HCl, известковая вода, 2 н и 40 %-ный раствор ще-

лочи, растворы CuSO4, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, K2CrO4, металлические Zn и Cu, 

растворы фенолфталеина, лакмуса. 
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2.1.2. Свойства основных оксидов 

Кусочек негашеной извести поместить в пробирку и прилить 3-5 мл 

воды. Разболтать содержимое пробирки. Обратить внимание на раствори-

мость оксида и тепловой эффект реакции. Дать раствору отстояться. В про-

зрачный раствор прилить фенолфталеин или лакмус, наблюдать изменение 

окраски. К какому классу соединений относится полученное вещество? Со-

ставить молекулярное и ионное уравнение реакций и сделать вывод. Со-

держимое пробирки оставить для следующего опыта. 

2.1.3. Свойства кислотных оксидов 

Налить в пробирку несколько миллилитров дистиллированной воды, 

добавить лакмус. Затем пропустить из аппарата Киппа через подготовлен-

ный раствор углекислый газ. Какие изменения наблюдаются? О каком свой-

стве оксидов, подобных диоксиду углерода, свидетельствует этот опыт? 

2.1.4. Свойства щелочей 

В пробирку с раствором Са(ОН)2, полученным из опыта в п.2.1.2, 

прилить несколько капель концентрированной соляной кислоты. Наблю-

дать исчезновение окраски фенолфталеина. Составить ионное уравнение 

реакции. Какими еще свойствами обладают щелочи? Пропустить через про-

зрачный раствор известковой воды углекислый газ из аппарата Киппа. 

Написать соответствующее уравнение реакции. 

2.1.5. Получение и свойства нерастворимых оснований 

а) Налить в пробирку 2-3 мл раствора сульфата меди и добавить к 

нему столько же раствора щелочи. Полученный осадок нагреть, наблюдать 

изменение цвета. Оставить молекулярное и ионное уравнения реакции об-

разования гидроксида и его разложения, сделать вывод об устойчивости 

гидроксида к нагреванию. 

б) В пробирку налить 2-3 мл раствора соли алюминия, по каплям 

прибавлять раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделить на две 

пробирки, в одну прилить разбавленную кислоту, в другую – избыток рас-
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твора щелочи до растворения осадка. Составить молекулярные и ионные 

уравнения реакций и сделать вывод о свойствах гидроксида. 

2.1.6. Взаимодействие кислот с металлами 

На дно пробирки опустить 2-3 кусочка цинка. Прилить соляную кис-

лоту (1:1). Плотно закрыв большим пальцем отверстие пробирки, собрать 

выделяющийся газ, а затем поднести к нему горящую спичку. Какой газ 

выделяется? Всякий ли металл способен вытеснить этот газ из кислоты? 

Какие кислоты реагируют с металлом так же, как соляная? Составить урав-

нения реакций. 

2.1.7. Свойства солей 

Исследовать одно из свойств солей – взаимодействие их друг с дру-

гом. Для этого в пробирку налить несколько капель раствора соли свинца и 

добавить 2-3 капли раствора K2CrO4. Какие изменения наблюдаются? По 

какому признаку можно судить, что произошла реакция обмена? Составить 

молекулярное и ионное уравнения реакций. 

2.2. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

2.3. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Дописать и уравнять схемы реакций: 

K2O + HNO3 → ; ZnO + KOH → ; 

NaOH + CO2 → ; Cu(OH)2 + H2SO4 → ; 

Al(OH)3 + NaOH → ; Fe + HCl → ; 

Zn + H2SO4(разб.) → ; H3PO4 + KOH → ; 

HCl + AgNO3 → ; K3PO4 + CaCl2 → . 
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2. Осуществить следующие переходы: 

K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2; 

Al(OH)3 → Al(OH)2Cl → AlOHCl2 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2. 

 

3. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 

Цель работы: ознакомиться с методом экспериментального опреде-

ления эквивалентной массы вещества. 

3.1. Краткие теоретические сведения [2, c.14] 

Эквивалентом называется такое количество элемента или вещества, 

которое соединяется без остатка с 1 молем атомов водорода или замещает 

такое же количество водорода в химических реакциях. Масса одного экви-

валента элемента или вещества выражается в граммах и называется его эк-

вивалентной массой. 

Эквивалентная масса элемента определяется по формуле 

.
ть)(валентносВ

масса) (атомнаяА
Эm =  

Эквивалентные массы сложных веществ рассчитываются так: 

для кислоты  –       ;
ь)(основност

(кислота)М
Э ты)-m(к =  

для основания  –    ;
ть)(кислотнос

)(основанияМ
Эm(осн) =  

для соли  –              ,
Bn

(соли)М
Эm(соли) =  

где   n – число атомов Ме; 

В – валентность Ме. 
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Расчеты, связанные с определением эквивалента, производятся на ос-

новании закона эквивалентов: массы реагирующих друг с другом веществ 

пропорциональны их эквивалентным массам: 

.
Э

Э

V

m
;

Э

Э

m

m

2

1

2

1

V

m

2

1

m

m

2

1
==  

Эквивалентную массу можно найти опытным путем несколькими ме-

тодами: 

1) методом вытеснения, основанным на определении объема извест-

ного газа, вытесняемого данным количеством вещества; 

2) прямым измерением эквивалентной массы элемента, соединяюще-

гося с определенным объемом водорода или кислорода; 

3) исходя из процентного состава данного элемента с другим элемен-

том, эквивалентная масса которого известна; 

4) путем электролиза раствора или расплава данного вещества с по-

следующим расчетом на основании закона Фарадея: 

,
tI

96500m
Эm =  

где  m – масса выделившегося вещества, г; 

I – сила тока, А; 

t – время, с. 

В данной лабораторной работе эквивалентная масса металла опреде-

ляется методом вытеснения водорода из разбавленных кислот (кроме азот-

ной). 

3.2. Экспериментальная часть 

3.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор, состоящий из двух сообщающихся бюреток, закрепленных в 

штативе (рис.1). Навески магния массой от 0,02 до 0,03 г, 2 н раствор соля-

ной кислоты. 
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Рис.1. Прибор для определения эквивалентной массы металла: 

1 – бюретка с водой; 2 – воронка; 3 – пробирка с металлом 

и кислотой; 4 – пробка с соединительной трубкой 

 

3.2.2. Ход работы 

1. Испытать прибор на герметичность. Для этого надо отметить уро-

вень воды в бюретке 1, плотно закрыть ее пробкой 4. Затем бюретку 2 опус-

кать вниз. Если прибор герметичен, уровень воды во второй бюретке не 

должен резко изменяться. 

2. Получить навеску металла, записать ее массу. 

3. В слепой отросток пробирки 3 положить кусочек металла. 

4. В пробирку налить через воронку 5-6 мл раствора соляной кислоты 

так, чтобы он не попал на металл. 

5. Плотно закрыть пробирку пробкой, записать уровень воды в бю-

ретке (по нижнему мениску). 

6. Стряхнуть навеску металла в кислоту и наблюдать выделение водо-

рода, который будет вытеснять воду. 

7. По окончании реакции дать охладиться пробирке и записать объем 

выделившегося водорода. 

3

4

1

3

2
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8. Найти давление водяного пара при данной температуре по табл.1 и 

записать показания термометра и барометра. 

Таблица 1 

t, oC Па,P OH2
 t, oC Па,P OH2

 t, oC Па,P OH2
 

15 1701,16 19 2195,45 23 2803,29 

16 1816,88 20 2335,42 24 2976,58 

17 1935,52 21 2483,37 25 3260,54 

18 2062,15 22 2639,34   

 

3.3. Обработка результатов опыта 

1. Привести объем выделившегося водорода к нормальным условиям 

по формуле 

,
T

VP

T

VP

0

00
=  

где  P, V, T – данные условия; 

P0, V0, T0 – нормальные условия. 

При этом учесть, что под Р подразумевается парциальное давление 

водорода: 

,PPP ОHатмH 22
−=  

где Ратм – показания барометра; 

ОH2
P – данные табл.1. 

2. Рассчитать эквивалентную массу металла: 

,
Э

Э

V

Mem

2H2 V

mMe

)H(0
=  

где 
2HVЭ = 11,2 л/моль. 

3. Определить процент ошибки опыта по формуле 

% ошибки = .100
Э

ЭЭ

теор
m

практ
m

теор
m

⋅
−
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3.4.. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

3.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Определить мольную массу атома элемента, если эквивалентная 

масса его равна 20, а валентность – 2. Какой это элемент? 

2. Какую валентность проявляет металл, если мольная масса его атома 

равна 207,21, а эквивалентная – 51,8 г/моль ? 

3. Бромид металла содержит 89,88 % брома (по массе). Определить 

эквивалентную массу металла. Какова формула бромида, если металл про-

являет валентность 3? 

4. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

0,4 г другого элемента. Найти эквивалентную массу этого элемента. 

5. Определить эквивалентную массу металла, если 3,4 г его иодида 

содержат 1,9 г иода, эквивалент которого равен 1 молю атомов. 

6. Определить эквивалентную массу свинца, если при нагревании 

1,036 г его в токе кислорода получено 1,116 г оксида. 

7. При сжигании 1 г металла требуется 462 мл кислорода (н.у.). Вы-

числить эквивалентную массу этого металла. 

8. При нагревании 4,3 г оксида металла было получено 580 мл кисло-

рода (при 17 оС и 113,05 кПа). Определить эквивалентную массу металла. 

9. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 мл во-

дорода, измеренного при 21 оС и давлении 104,5 кПа. Найти эквивалентную 

массу металла. 
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4. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ ГАЗА 
 

Цель работы: ознакомиться с методом определения и расчета моле-

кулярных масс газов. 

4.1. Краткие теоретические сведения [1, c.26; 2, c.15-18] 

Относительная молекулярная масса вещества – это масса молекулы, 

выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). Она складывается из отно-

сительных атомных масс элементов, входящих в состав вещества. Напри-

мер: 

Мr (CO2) = 12 + 16·2 = 44 а.е.м. 

Моль – такое количество вещества, в котором содержится столько же 

структурных единиц (молекул, атомов или ионов), сколько и в 12 г углерода 

(изотопа – 12). Число структурных единиц в 1 моле любого вещества посто-

янно – оно равно 6,02·1023 (число Авогадро). 

Масса одного моля, выраженная в граммах или килограммах, называ-

ется его молярной (или мольной) массой. Например: 

М (СО2) = 44 г/моль или 4,4·10-2 кг/моль. 

Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях (Р = 

=101325 Па, Т = 273 К) занимает 22,4 л или 2,24·10-2 м3. Этот объем называ-

ется мольным (Vм). 

Мольные массы газообразных веществ можно определить нескольки-

ми способами: 

1) По мольному объему – 

М(Х) = Vм  ρ, 

где ρ – плотность газа (Х). 

2) По относительной плотности (отношению масс равных объемов 

различных газов при одинаковых условиях) – 

.
m

m
Д

2

1
отн =  
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Но так как .
М

М
Дто,

M

M

m

m

2

1
отн

2

1

2

1
==   Отсюда М1 = Дотн М2. 

Чаще всего молярную массу определяют, имея относительные плот-

ности по водороду или по воздуху: 

М (Х) = 
2НД2 ;   М (Х) = 29Двозд. 

3) По уравнению Менделеева-Клапейрона – 

М (Х) = ,
VP

TRm
 

где R – 8,314 Дж/(моль·К) – газовая постоянная; 

Р – давление, Па; 

Т – температуре по шкале Кельвина (273 + t oC); 

V – объем, м3; 

m – масса данного объема газа, кг. 

4.2. Экспериментальная часть 

4.2.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа 1 с двумя промывными склянками Тищенко 2, напол-

ненными: одна – концентрированной серной кислотой (ρ = 1,84), другая – 

насыщенным раствором гидрокарбоната натрия; технохимические весы и 

разновесы; сухая плоскодонная колба 3 вместимостью 250-300 мл с проб-

кой, комнатный термометр, барометр, карандаш восковой, куски мрамора; 

раствор соляной кислоты (ρ = 1,19), мерный цилиндр (рис.2). 

Рис.2. Установка для определения молекулярной массы углекислого газа 

1
3

2
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4.2.2. Ход работы 

1. Взвесить на технохимических весах с точностью до 0,01 г сухую 

колбу с воздухом и пробкой. Положение нижнего края пробки отметить 

восковым карандашом. 

2. Наполнить колбу углекислым газом из аппарата Киппа. Трубку 

прибора  опускать  на  дно  колбы.  Медленно  пропускать  газ  в  течение  

3-4 мин. Быстро, но осторожно вынуть стеклянную трубку и закрыть колбу 

пробкой до отметки. 

3. Взвесить колбу с углекислым газом. Повторить опыт с заполнением 

колбы и взвешиванием, добившись постоянного результата. 

4. Определить объем колбы, наполнив ее водопроводной водой до 

пробки, измерить затем объем воды мерным цилиндром. 

5. Отметить температуру и давление. 

Все данные занести в табл.2. 

Таблица 2 

Масса колбы 
с воздухом и 
пробкой m1 

Масса колбы с 
углекислым газом 
и пробкой m2 

Объем кол-
бы V, мл 

Темпера-
тура t, оС 

Давление Р, 
Па 

     

4.3. Обработка результатов опыта 

1. По уравнению Менделеева-Клапейрона определить массу воздуха в 

колбе mвозд.  Привести в соответствие  единицы величин всех параметров 

(так, 1 мм рт.ст. = 133 Па; 1 мл = 1·10-6 м3). 

2. Вычислить массу колбы с пробкой без воздуха: 

mк = m1 – mвозд. 

3. Определить массу углекислого газа, заполнившего колбу: 

m(СО2) = m2 – mк. 

4. Рассчитать относительную плотность углекислого газа по воздуху: 

.
m

)m(CO
Д

возд

2
возд =  
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5. Вычислить молекулярную массу CO2 тремя предложенными в тео-

ретической части способами. 

6. Подсчитать процент ошибки опыта: 

% ошибки = .100
М

ММ

теор

практтеор
⋅

−
 

4.4. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

4.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Масса 1 л газа, измеренного при н.у., равна 2,143 г. Определить мо-

лярную массу газа и его относительную плотность по воздуху. 

2. 0,25 л газа (н.у.) имеют массу 0,903 г. Определить молярную массу 

газа. 

3. Масса 1 л газа при 21 оС и 96,23 кПа равна 2,52 г. Чему равны мо-

лекулярная масса газа и его относительная плотность по водороду? 

4. Вычислить молярную массу вещества, если установлено, что  масса 

0,06 л его при 360 К и давлении 69850 Па равна 0,13 г. 

5. При 27 оС и давлении 105,76 кПа объем газа равен 5 л. Какой объем 

займет это же количество газа при 39 оС и давлении 104 кПа? 

6. Масса колбы вместимостью 750 мл, наполненной при 27 оС кисло-

родом, равна 83,3 г. Масса пустой колбы составляет 82,1 г. Определить дав-

ление кислорода. 

7. Вычислить массу 1 м3 воздуха при 17 оС и давлении 83,2 кПа. 

8. Найти молекулярную формулу вещества, содержащего 93,75 % уг-

лерода и 6,25 % водорода, если плотность этого вещества по воздуху равна 

4,41. 

9. 5,1 г порошка, состоящего из магния и его оксида, обработали со-

ляной кислотой. При этом выделилось 3,74 л Н2 (н.у.). Сколько процентов 

магния содержалось в образце? 
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5 ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4 

ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с методом определения тепловых эффек-

тов реакций на примере реакции нейтрализации. 

5.1. Краткие теоретические сведения [2, с.76] 

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теп-

лоты, которое выделяется в результате процесса (экзотермическая реакция) 

или поглощается в ходе реакции (эндотермическая реакция). Раздел термо-

динамики, рассматривающий закономерности протекания термохимических 

реакций, называется термохимией. 

Термохимические уравнения реакций имеют свои особенности:  

1. Тепловой эффект, выражаемый в килоджоулях, относится к тaкому 

количеству молей веществ, которое соответствует коэффициентам:  

2Н2  +  О2  =  2Н2О(ж) + 571,6 кДж (экзотермическая реакция);  
2 моль  I моль    2 моль 

0,5 N2  +  0,5 02 �  N0 − 180 кДж (эндотермическая реакция).  
0,5 моль     0,5 моль   1 моль 

2. В уравнениях с тепловыми эффектами возможны дробные коэффи-

циенты. 

3. Под формулами веществ отмечают агрегатное состояние их, так как 

тепловой эффект зависит от аллотропной разновидности агрегатного состо-

яния вещества: 

2Н2 + 02 = 2Н20 (пар) + 483,6 кДж. 

Сравнить тепловой эффект рассмотренной реакции с тепловым эф-

фектом образования жидкой воды. 

4. С термохимическими уравнениями можно производить все алгеб-

раические действия. 

Существует две системы знаков теплового эффекта реакции. В термо-

химии рассматривается энергетика химических процессов с точки зрения 
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внешнего наблюдателя; при этом экзотермический эффект отмечается +Q , 

а эндотермический эффект отмечается -Q . В термодинамике процессы рас-

сматриваются с точки зрения изменения запаса энергии в самих веществах. 

Поэтому система знаков здесь противоположная. Тепловой эффект обозна-

чается как изменение энтальпии системы ∆Н. Энтальпия - это сложная тер-

модинамическая функция, представляющая собой сумму внутренней энер-

гии и работы расширения системы: 

Н = U + P V. 

Тепловой эффект реакции равен разности между суммой энтальпий 

конечных продуктов и суммой энтальпий исходных веществ: 

∆Нр-ции = Σ Нконеч − Σ Нисх. 

Поэтому в случае экзотермической реакции ∆Н < О (Q > 0), а в случае 

эндотермической – ∆Н > О (Q < 0). 

Если тепловой эффект относится к одному молю вещества, образо-

ванного  из простых веществ, и измерен при стандартных условиях (Р = 

=105 Па и Т = 298К), то он называется стандартной теплотой образования, 

или энтальпией образования соединения. Например: 

.моль/кДж8,241H

;моль/кДж8,285H

0
)пар(ОН.обр,298

0
)ж(ОН.обр,298

2

2

−=∆

−=∆

 

По стандартным энтальпиям образования, вынесенным в справочники 

термодинамических величин, можно судить о прочности соединения и рас-

считать тепловые эффекты сотен тысяч химических реакций. Расчет прово-

дится по основному закону термохимии (закону Гесса): тепловой эффект 

реакции зависит только от начального и конечного состояний реагирующих 

веществ и не зависит от пути, по которому протекает реакция. Отсюда сле-

дует, что тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот 

образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных 

веществ с учетом коэффициентов:  

∆Нр-ции = Σ ∆Н0
обр.конеч − Σ ∆Н0

обр.исх. 
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Например, для реакции: 
С2Н5ОН + 3О2 → 2СО2 + 3Н2О(ж) 

.НН3Н2(H 0
ОННС.обр,298

0
OH.обр,298

0
СО.обр,298циир

)ж(52)ж(22
∆−∆+∆=∆ −  

Энтальпия образования простых веществ равна нулю. 

5.2. Экспериментальная часть 

5.2.1. Приборы и реактивы 
 

Калориметр (рис.3) состоит из стеклянного стакана вместимостью 0,8 

л, в который вставлен другой стакан, вместимостью 0,5 л. Стаканы закрыты 

деревянной крышкой с отверстиями, в которые вставлены мешалка, точный 

термометр (цена деления 0,1°) и воронка для наливания раствора, мерный 

цилиндр, технохимические весы, разновесы, 1 н растворы едкого натра и 

соляной кислоты. 

Рис.3. Общий вид калориметра 
 

5.2.2. Ход работы 

Взвесить на технохимических весах внутренний стакан. Отмерить ци-

линдром 100 мл 1 н раствора едкого натра и влить в стакан. Размешать ме-

шалкой и измерить температуру с точностью до 0,1°C (t1). Отмерить цилин-

дром  100 мл  1 н раствора соляной кислоты, быстро вылить ее через ворон-

ку в сосуд и, перемешивая мешалкой, отметить самую высокую температу-

ру раствора (t2). 
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5.2.3. Обработка результатов опыта 

I. Рассчитать количество выделившейся теплоты по формуле 

q = ∆t Σc, 

где  ∆t = t2 – t1;  

Σc = m1c1 + m2c2 – сумма теплоемкостей; 

m1, m2 – массы внутреннего стакана и раствора соответственно 

(плотность раствора принять за единицу);  

c1 - удельная теплоемкость стекла, с1 = 0,75 Дж/(г·К);  

с2 - удельная теплоемкость раствора, с2 = 4,17 Дж/(г·К). 

2. Вычислить массу HCI в, 100 мл 1 н раствора по формуле  

,
1000

VЭC
m

ра-рМН
HCl

HCl
=  

где   СН = 1 н;   

Vр-ра = 100 мл; 

HClMЭ – эквивалентная масса HCl, г/моль. 

3. Пересчитать тепловой эффект реакции нейтрализации Q на 1 эк-

вивалент кислоты: 

.
Э

Q

m

q

HClMHCl
=  

4. Определить процент ошибки опыта,  если обычно  при  нейтрали-

зации 1 эквивалента сильной кислоты 1 эквивалентом сильной щелочи вы-

деляется 57,1 кДж теплоты: 

% ошибки = ,100
H

)НH(

теор

практтеор

∆

∆−∆
 

где  ∆Нпракт. = -Q;   

∆Hтеор.   = -57,1 кДж. 

5. Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации со-

ляной кислоты едким натром. 
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5.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Сделать рисунок прибора. 

5.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. При соединении 18 г алюминия с кислородом выделяется 547 кДж 

теплоты. Составить термохимическое уравнение реакции. 

2. Термохимическое уравнение реакции разложения известняка: 

CaCO3(к) = СаО(к) + СО2(г) – 157 кДж. 

Сколько теплоты затрачивается на разложение I кг известняка, со-

держащего 10 % примесей ? 

3. Определить тепловой эффект реакции сгорания ацетилена 

С2Н2 + О2 → СО2 + Н2О(пар) 

по стандартным энтальпиям образования веществ и рассчитать, сколько 

теплоты выделится при сгорании 1,12 л ацетилена (н.у.) ? 

4. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 кг метилового спирта 

по схеме:  

СН3ОН(ж) + О2 →  СО2 + Н2О(ж) ? 

5. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж теплоты и получилось 

16,00 г SO2. Определить стандартную энтальпию образования SO2. 

6. Реакция горения аммиака происходит по схеме 

NH3 + 02 → N2 + Н20(ж). 

Образование 4,48 л N2 (н.у.) сопровождается выделением 153,3 кДж 

теплоты.    По  этим  данным  вычислить  тепловой эффект  реакции  и  

стандартную   энтальпию   образования   аммиака,  если  0
)ж(OH,298 2

H∆  =  

-285,8 кДж/моль. 
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7. Для сварки рельсов по методу алюминотермии используют смесь 

алюминия и оксида железа Fe304 Составить термохимическое  уравнение 

восстановления  Fе304 алюминием, если при образовании  1 кг железа выде-

лилось 6340 кДж теплоты. 

8. Вычислить теплотворную способность газа, содержащего 60 % Н2  

и  40 % СН4, используя справочные данные по ∆Н0
298 образования веществ. 

(Теплотворной  способностью  называется  количество  теплоты,  выделяе-

мой 1 т или 1 м3 топлива при полном его сгорании). 

9. Определить ∆Н0
298 образования этилена, используя следующие 

данные: 

С2Н4(г) + 3 02(г) = 2С02(г) + 2Н20(г) ; 

;кДж1323H0
циир −=∆ −         ;кДж5,393H0

СО,298 2
−=∆  

.моль/кДж8,241H0
)г(OH,298 2

−=∆  

10. Вычислить ,H0
MgCO.обр,298 3

∆  пользуясь следующими данными: 

MgO(тв.) + CO2(г) = MgCO3(тв.); 

0
циирН −∆ = -117,7 кДж;          ;моль/кДж5,393H0

)г(CO,298 2
−=∆  

.моль/кДж6,1203H0
OgM,298 −=∆  

11. Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены алю-

минием: CaO, FeO, РbО, CrO3 ? Ответ подтвердить расчетами. 

12. Пользуясь справочными данными, показать, что в стандартных 

условиях реакция ZnO(кр)  + Cu(кр) = CuO(кр) + Zn(кр) невозможна. 

 

6. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Цель работы: установить влияние концентрации, температуры и ка-

тализатора на скорость химической реакции. 
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1. ОБЩАЯ ЧАСТЬ 

1.1. Цель и организация лабораторных работ 

Лабораторные работы имеют целью ознакомить студентов с практи-

ческими приемами простейших химических исследований, закрепить теоре-

тические сведения, полученные на лекциях. 

При подготовке к лабораторным работам студент должен: 

1) изучить теоретические вопросы по данной теме; 

2) выполнить задачи или упражнения, указанные в рабочем плане; 

3) заполнить в тетради для лабораторных работ пункт «Содержание опы-

та». 

№ 
пп 

Содержание опыта Уравнения реакций Наблюдения Выводы 

1 2 3 4 5 

1.2. Правила работы в лаборатории 

При работе в химической лаборатории необходимо выполнять следу-

ющие общие правила: 

1. Перед лабораторной работой надо тщательно изучить теоретиче-

ские вопросы, касающиеся данной темы; свойства веществ, используемых 

при проведении опытов, а также правила работы с химическими приборами 

и оборудованием. 

2. Точно соблюдать порядок и последовательность проведения опыта. 

3. Соблюдать меры предосторожности и правила техники безопасно-

сти. 

4. Внимательно следить за ходом опыта, отмечать наблюдения. 

5. Приборы и реактивы общего пользования не уносить на свои рабо-

чие места. 

6. Не выбрасывать в водопроводные раковины твердые осадки, бума-

гу, не выливать растворы кислот и щелочей. Пользоваться для этого специ-

ально подготовленной посудой. 
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7. При проведении опытов пользоваться только чистой посудой (в от-

дельных случаях посуда в обязательном порядке должна быть сухой). 

8. После окончания работы поставить на место оборудование и при-

боры. Привести в порядок рабочее место. Вымыть посуду. 

1.3. Правила техники безопасности 

1. Не допускать действий, которые могли бы привести к возник-

новению опасности для работающего и окружающих. 

2. Выполнять только лишь опыты, предусмотренные планом. 

3. Количество реактивов, посуду и приборы применять строго в 

соответствии с содержанием опыта. 

4. Избегать контакта реактивов (особенно концентрированных 

кислот, щелочей, сильных окислителей) с кожей тела. 

5. Все опыты с ядовитыми и имеющими резкий запах веществами 

проводить только в вытяжном шкафу при включенной вентиляции. 

6. После завершения опыта с выделением газов немедленно оста-

новить реакцию, вылив содержимое пробирки в специальную склянку. 

7. Не нюхать выделяющиеся газы непосредственно из сосуда. Для 

определения запаха газа сосуд держат на расстоянии 20-30 см от носа, осто-

рожно вдыхают воздух, слегка направляя рукой его ток от сосуда к себе. 

8. Все опыты выполнять стоя. 

9. Не засасывать в пипетку ртом концентрированные кислоты и 

щелочи, использовать для этого резиновую грушу. 

10. При разбавлении концентрированных кислот (особенно серной 

кислоты) лить кислоту в воду тонкой струйкой, перемешивая, но не наобо-

рот! 

11. При ожогах кислотами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 10 %-ным раствором соды. 

12. При ожогах щелочами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 5 %-ным раствором уксусной или борной кислоты. 
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13. При попадании кислот в глаза немедленно промыть их проточ-

ной водой, а затем 3 %-ным раствором питьевой соды. 

14. При попадании щелочей в глаза немедленно промыть их про-

точной водой, а затем 2 %-ным раствором уксусной кислоты. 

15. Категорически запрещается пробовать реактивы на вкус. 

16. Запрещается приносить в лабораторию продукты питания, при-

нимать в лаборатории пищу, пить, курить, а также громко разговаривать. 

17. Перед уходом из лаборатории следует обязательно тщательно 

вымыть руки. 

18.   Необходимо быть в лаборатории собранным и дисциплинирован-

ным. 

1.4. Правила пользования реактивами 

1. Для выполнения эксперимента использовать реактивы в тех ко-

личествах, которые указаны в описании опытов. 

2. Сухие вещества брать шпателем, жидкости – пипетками. Ис-

пользовать бюретки, мерную посуду. 

3. Пользоваться реактивами, находящимися в склянках с этикет-

ками. 

4. Взятое из склянки излишнее количество реактива (особенно 

жидкости) обратно не возвращать во избежание загрязнения. 

5. Не путать пробки со склянок. После пользования реактивом не-

медленно закрыть склянку пробкой. Несоблюдение этого требования может 

привести к несчастному случаю. 

6. После употребления реактива склянку поставить на место. 

7. Все реактивы находятся в склянках, расположенных в специ-

альных штативах или на полке лабораторного стола. Концентрированные 

кислоты, щелочи, а также ядовитые и имеющие резкий запах вещества 

находятся в вытяжном шкафу, где они должны оставаться все время. 
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8. При взятии жидкости не касаться пипеткой стенок пробирки, 

для каждого реактива использовать отдельную пипетку. 

1.5. Правила противопожарной безопасности 

1. С огнеопасными реактивами работать вдали от огня. 

2. Нагревая пробирку с реактивом, держать ее слегка наклонно, 

отверстием от себя и окружающих. Содержимое периодически встряхивать. 

Пламя должно касаться преимущественно боков пробирки, а не ее дна. 

3. Категорически запрещается производить нагрев в герметически 

закрытых сосудах. 

4. Нагретые предметы брать только с помощью специальных пин-

цетов, зажимов, держателей. 

5. При загорании органических растворителей использовать для 

тушения песок, асбестовое одеяло, огнетушители. Запрещается использо-

вать для этих целей воду. 

6. При отравлениях и ожогах немедленно обратиться к преподава-

телю, а затем к врачу. 

7. При тепловых ожогах кожи в качестве доврачебной экстренной 

помощи смочить ожог концентрированным раствором KMnO4.  

8. Уходя из лаборатории, проверить, выключены ли газ, вода, 

электричество. 

1.6. Химическая посуда 

Стеклянная посуда делится на три группы: 

1. Посуда общего пользования – пробирки, колбы, стаканы, во-

ронки, промывалки, палочки, трубочки. 

2. Посуда специального назначения – эксикаторы, промывные 

склянки, аппарат Киппа. 

3. Мерная посуда – мерные цилиндры, пипетки, бюретки, колбы. 

Наиболее употребляемая фарфоровая посуда: тигли, ступки, выпари-

вательные чашки, стаканы, шпатели, воронки Бюхнера. 
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1.7. Технохимические весы и правила взвешивания 

Технохимические весы имеют точность взвешивания 0,01 г. При 

взвешивании необходимо соблюдать следующие правила: 

1. Не переносить весы с одного места на другое. 

2. Перед взвешиванием проверить работоспособность и уравно-

вешенность весов. 

3. Не помещать на чашки весов горячие и грязные предметы. 

4. Снимать с чашек и класть на них грузы и разновесы можно толь 

при арретировании весов. 

5. Разновесы брать пинцетом и ставить на правую чашку, взвеши-

ваемый предмет помещать на левую чашку на бумаге или стеклянной пла-

стинке. 

6. Сначала записать массу и только потом убирать с весов грузы и 

разновесы. 

7. Неработающие весы надо арретировать. 

 

2. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1 
 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ, ОСНОВАНИЙ,  

КИСЛОТ И СОЛЕЙ 

 

Цель работы: на отдельных примерах ознакомиться с химическими 

свойствами некоторых представителей классов неорганических соединений. 

2.1. Экспериментальная часть 

2.1.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа, спиртовая горелка, пробирки, мел, негашеная из-

весть, 2 н и 1:1 растворы HCl, известковая вода, 2 н и 40 %-ный раствор ще-

лочи, растворы CuSO4, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, K2CrO4, металлические Zn и Cu, 

растворы фенолфталеина, лакмуса. 
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2.1.2. Свойства основных оксидов 

Кусочек негашеной извести поместить в пробирку и прилить 3-5 мл 

воды. Разболтать содержимое пробирки. Обратить внимание на раствори-

мость оксида и тепловой эффект реакции. Дать раствору отстояться. В про-

зрачный раствор прилить фенолфталеин или лакмус, наблюдать изменение 

окраски. К какому классу соединений относится полученное вещество? Со-

ставить молекулярное и ионное уравнение реакций и сделать вывод. Со-

держимое пробирки оставить для следующего опыта. 

2.1.3. Свойства кислотных оксидов 

Налить в пробирку несколько миллилитров дистиллированной воды, 

добавить лакмус. Затем пропустить из аппарата Киппа через подготовлен-

ный раствор углекислый газ. Какие изменения наблюдаются? О каком свой-

стве оксидов, подобных диоксиду углерода, свидетельствует этот опыт? 

2.1.4. Свойства щелочей 

В пробирку с раствором Са(ОН)2, полученным из опыта в п.2.1.2, 

прилить несколько капель концентрированной соляной кислоты. Наблю-

дать исчезновение окраски фенолфталеина. Составить ионное уравнение 

реакции. Какими еще свойствами обладают щелочи? Пропустить через про-

зрачный раствор известковой воды углекислый газ из аппарата Киппа. 

Написать соответствующее уравнение реакции. 

2.1.5. Получение и свойства нерастворимых оснований 

а) Налить в пробирку 2-3 мл раствора сульфата меди и добавить к 

нему столько же раствора щелочи. Полученный осадок нагреть, наблюдать 

изменение цвета. Оставить молекулярное и ионное уравнения реакции об-

разования гидроксида и его разложения, сделать вывод об устойчивости 

гидроксида к нагреванию. 

б) В пробирку налить 2-3 мл раствора соли алюминия, по каплям 

прибавлять раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделить на две 

пробирки, в одну прилить разбавленную кислоту, в другую – избыток рас-
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твора щелочи до растворения осадка. Составить молекулярные и ионные 

уравнения реакций и сделать вывод о свойствах гидроксида. 

2.1.6. Взаимодействие кислот с металлами 

На дно пробирки опустить 2-3 кусочка цинка. Прилить соляную кис-

лоту (1:1). Плотно закрыв большим пальцем отверстие пробирки, собрать 

выделяющийся газ, а затем поднести к нему горящую спичку. Какой газ 

выделяется? Всякий ли металл способен вытеснить этот газ из кислоты? 

Какие кислоты реагируют с металлом так же, как соляная? Составить урав-

нения реакций. 

2.1.7. Свойства солей 

Исследовать одно из свойств солей – взаимодействие их друг с дру-

гом. Для этого в пробирку налить несколько капель раствора соли свинца и 

добавить 2-3 капли раствора K2CrO4. Какие изменения наблюдаются? По 

какому признаку можно судить, что произошла реакция обмена? Составить 

молекулярное и ионное уравнения реакций. 

2.2. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

2.3. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Дописать и уравнять схемы реакций: 

K2O + HNO3 → ; ZnO + KOH → ; 

NaOH + CO2 → ; Cu(OH)2 + H2SO4 → ; 

Al(OH)3 + NaOH → ; Fe + HCl → ; 

Zn + H2SO4(разб.) → ; H3PO4 + KOH → ; 

HCl + AgNO3 → ; K3PO4 + CaCl2 → . 
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2. Осуществить следующие переходы: 

K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2; 

Al(OH)3 → Al(OH)2Cl → AlOHCl2 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2. 

 

3. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 

Цель работы: ознакомиться с методом экспериментального опреде-

ления эквивалентной массы вещества. 

3.1. Краткие теоретические сведения [2, c.14] 

Эквивалентом называется такое количество элемента или вещества, 

которое соединяется без остатка с 1 молем атомов водорода или замещает 

такое же количество водорода в химических реакциях. Масса одного экви-

валента элемента или вещества выражается в граммах и называется его эк-

вивалентной массой. 

Эквивалентная масса элемента определяется по формуле 

.
ть)(валентносВ

масса) (атомнаяА
Эm =  

Эквивалентные массы сложных веществ рассчитываются так: 

для кислоты  –       ;
ь)(основност

(кислота)М
Э ты)-m(к =  

для основания  –    ;
ть)(кислотнос

)(основанияМ
Эm(осн) =  

для соли  –              ,
Bn

(соли)М
Эm(соли) =  

где   n – число атомов Ме; 

В – валентность Ме. 
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Расчеты, связанные с определением эквивалента, производятся на ос-

новании закона эквивалентов: массы реагирующих друг с другом веществ 

пропорциональны их эквивалентным массам: 

.
Э

Э

V

m
;

Э

Э

m

m

2

1

2

1

V

m

2

1

m

m

2

1
==  

Эквивалентную массу можно найти опытным путем несколькими ме-

тодами: 

1) методом вытеснения, основанным на определении объема извест-

ного газа, вытесняемого данным количеством вещества; 

2) прямым измерением эквивалентной массы элемента, соединяюще-

гося с определенным объемом водорода или кислорода; 

3) исходя из процентного состава данного элемента с другим элемен-

том, эквивалентная масса которого известна; 

4) путем электролиза раствора или расплава данного вещества с по-

следующим расчетом на основании закона Фарадея: 

,
tI

96500m
Эm =  

где  m – масса выделившегося вещества, г; 

I – сила тока, А; 

t – время, с. 

В данной лабораторной работе эквивалентная масса металла опреде-

ляется методом вытеснения водорода из разбавленных кислот (кроме азот-

ной). 

3.2. Экспериментальная часть 

3.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор, состоящий из двух сообщающихся бюреток, закрепленных в 

штативе (рис.1). Навески магния массой от 0,02 до 0,03 г, 2 н раствор соля-

ной кислоты. 
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Рис.1. Прибор для определения эквивалентной массы металла: 

1 – бюретка с водой; 2 – воронка; 3 – пробирка с металлом 

и кислотой; 4 – пробка с соединительной трубкой 

 

3.2.2. Ход работы 

1. Испытать прибор на герметичность. Для этого надо отметить уро-

вень воды в бюретке 1, плотно закрыть ее пробкой 4. Затем бюретку 2 опус-

кать вниз. Если прибор герметичен, уровень воды во второй бюретке не 

должен резко изменяться. 

2. Получить навеску металла, записать ее массу. 

3. В слепой отросток пробирки 3 положить кусочек металла. 

4. В пробирку налить через воронку 5-6 мл раствора соляной кислоты 

так, чтобы он не попал на металл. 

5. Плотно закрыть пробирку пробкой, записать уровень воды в бю-

ретке (по нижнему мениску). 

6. Стряхнуть навеску металла в кислоту и наблюдать выделение водо-

рода, который будет вытеснять воду. 

7. По окончании реакции дать охладиться пробирке и записать объем 

выделившегося водорода. 

3

4

1

3

2
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8. Найти давление водяного пара при данной температуре по табл.1 и 

записать показания термометра и барометра. 

Таблица 1 

t, oC Па,P OH2
 t, oC Па,P OH2

 t, oC Па,P OH2
 

15 1701,16 19 2195,45 23 2803,29 

16 1816,88 20 2335,42 24 2976,58 

17 1935,52 21 2483,37 25 3260,54 

18 2062,15 22 2639,34   

 

3.3. Обработка результатов опыта 

1. Привести объем выделившегося водорода к нормальным условиям 

по формуле 

,
T

VP

T

VP

0

00
=  

где  P, V, T – данные условия; 

P0, V0, T0 – нормальные условия. 

При этом учесть, что под Р подразумевается парциальное давление 

водорода: 

,PPP ОHатмH 22
−=  

где Ратм – показания барометра; 

ОH2
P – данные табл.1. 

2. Рассчитать эквивалентную массу металла: 

,
Э

Э

V

Mem

2H2 V

mMe

)H(0
=  

где 
2HVЭ = 11,2 л/моль. 

3. Определить процент ошибки опыта по формуле 

% ошибки = .100
Э

ЭЭ

теор
m

практ
m

теор
m

⋅
−
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3.4.. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

3.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Определить мольную массу атома элемента, если эквивалентная 

масса его равна 20, а валентность – 2. Какой это элемент? 

2. Какую валентность проявляет металл, если мольная масса его атома 

равна 207,21, а эквивалентная – 51,8 г/моль ? 

3. Бромид металла содержит 89,88 % брома (по массе). Определить 

эквивалентную массу металла. Какова формула бромида, если металл про-

являет валентность 3? 

4. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

0,4 г другого элемента. Найти эквивалентную массу этого элемента. 

5. Определить эквивалентную массу металла, если 3,4 г его иодида 

содержат 1,9 г иода, эквивалент которого равен 1 молю атомов. 

6. Определить эквивалентную массу свинца, если при нагревании 

1,036 г его в токе кислорода получено 1,116 г оксида. 

7. При сжигании 1 г металла требуется 462 мл кислорода (н.у.). Вы-

числить эквивалентную массу этого металла. 

8. При нагревании 4,3 г оксида металла было получено 580 мл кисло-

рода (при 17 оС и 113,05 кПа). Определить эквивалентную массу металла. 

9. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 мл во-

дорода, измеренного при 21 оС и давлении 104,5 кПа. Найти эквивалентную 

массу металла. 
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4. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ ГАЗА 
 

Цель работы: ознакомиться с методом определения и расчета моле-

кулярных масс газов. 

4.1. Краткие теоретические сведения [1, c.26; 2, c.15-18] 

Относительная молекулярная масса вещества – это масса молекулы, 

выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). Она складывается из отно-

сительных атомных масс элементов, входящих в состав вещества. Напри-

мер: 

Мr (CO2) = 12 + 16·2 = 44 а.е.м. 

Моль – такое количество вещества, в котором содержится столько же 

структурных единиц (молекул, атомов или ионов), сколько и в 12 г углерода 

(изотопа – 12). Число структурных единиц в 1 моле любого вещества посто-

янно – оно равно 6,02·1023 (число Авогадро). 

Масса одного моля, выраженная в граммах или килограммах, называ-

ется его молярной (или мольной) массой. Например: 

М (СО2) = 44 г/моль или 4,4·10-2 кг/моль. 

Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях (Р = 

=101325 Па, Т = 273 К) занимает 22,4 л или 2,24·10-2 м3. Этот объем называ-

ется мольным (Vм). 

Мольные массы газообразных веществ можно определить нескольки-

ми способами: 

1) По мольному объему – 

М(Х) = Vм  ρ, 

где ρ – плотность газа (Х). 

2) По относительной плотности (отношению масс равных объемов 

различных газов при одинаковых условиях) – 

.
m

m
Д

2

1
отн =  
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Но так как .
М

М
Дто,

M

M

m

m

2

1
отн

2

1

2

1
==   Отсюда М1 = Дотн М2. 

Чаще всего молярную массу определяют, имея относительные плот-

ности по водороду или по воздуху: 

М (Х) = 
2НД2 ;   М (Х) = 29Двозд. 

3) По уравнению Менделеева-Клапейрона – 

М (Х) = ,
VP

TRm
 

где R – 8,314 Дж/(моль·К) – газовая постоянная; 

Р – давление, Па; 

Т – температуре по шкале Кельвина (273 + t oC); 

V – объем, м3; 

m – масса данного объема газа, кг. 

4.2. Экспериментальная часть 

4.2.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа 1 с двумя промывными склянками Тищенко 2, напол-

ненными: одна – концентрированной серной кислотой (ρ = 1,84), другая – 

насыщенным раствором гидрокарбоната натрия; технохимические весы и 

разновесы; сухая плоскодонная колба 3 вместимостью 250-300 мл с проб-

кой, комнатный термометр, барометр, карандаш восковой, куски мрамора; 

раствор соляной кислоты (ρ = 1,19), мерный цилиндр (рис.2). 

Рис.2. Установка для определения молекулярной массы углекислого газа 

1
3

2
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4.2.2. Ход работы 

1. Взвесить на технохимических весах с точностью до 0,01 г сухую 

колбу с воздухом и пробкой. Положение нижнего края пробки отметить 

восковым карандашом. 

2. Наполнить колбу углекислым газом из аппарата Киппа. Трубку 

прибора  опускать  на  дно  колбы.  Медленно  пропускать  газ  в  течение  

3-4 мин. Быстро, но осторожно вынуть стеклянную трубку и закрыть колбу 

пробкой до отметки. 

3. Взвесить колбу с углекислым газом. Повторить опыт с заполнением 

колбы и взвешиванием, добившись постоянного результата. 

4. Определить объем колбы, наполнив ее водопроводной водой до 

пробки, измерить затем объем воды мерным цилиндром. 

5. Отметить температуру и давление. 

Все данные занести в табл.2. 

Таблица 2 

Масса колбы 
с воздухом и 
пробкой m1 

Масса колбы с 
углекислым газом 
и пробкой m2 

Объем кол-
бы V, мл 

Темпера-
тура t, оС 

Давление Р, 
Па 

     

4.3. Обработка результатов опыта 

1. По уравнению Менделеева-Клапейрона определить массу воздуха в 

колбе mвозд.  Привести в соответствие  единицы величин всех параметров 

(так, 1 мм рт.ст. = 133 Па; 1 мл = 1·10-6 м3). 

2. Вычислить массу колбы с пробкой без воздуха: 

mк = m1 – mвозд. 

3. Определить массу углекислого газа, заполнившего колбу: 

m(СО2) = m2 – mк. 

4. Рассчитать относительную плотность углекислого газа по воздуху: 

.
m

)m(CO
Д

возд

2
возд =  
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5. Вычислить молекулярную массу CO2 тремя предложенными в тео-

ретической части способами. 

6. Подсчитать процент ошибки опыта: 

% ошибки = .100
М

ММ

теор

практтеор
⋅

−
 

4.4. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

4.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Масса 1 л газа, измеренного при н.у., равна 2,143 г. Определить мо-

лярную массу газа и его относительную плотность по воздуху. 

2. 0,25 л газа (н.у.) имеют массу 0,903 г. Определить молярную массу 

газа. 

3. Масса 1 л газа при 21 оС и 96,23 кПа равна 2,52 г. Чему равны мо-

лекулярная масса газа и его относительная плотность по водороду? 

4. Вычислить молярную массу вещества, если установлено, что  масса 

0,06 л его при 360 К и давлении 69850 Па равна 0,13 г. 

5. При 27 оС и давлении 105,76 кПа объем газа равен 5 л. Какой объем 

займет это же количество газа при 39 оС и давлении 104 кПа? 

6. Масса колбы вместимостью 750 мл, наполненной при 27 оС кисло-

родом, равна 83,3 г. Масса пустой колбы составляет 82,1 г. Определить дав-

ление кислорода. 

7. Вычислить массу 1 м3 воздуха при 17 оС и давлении 83,2 кПа. 

8. Найти молекулярную формулу вещества, содержащего 93,75 % уг-

лерода и 6,25 % водорода, если плотность этого вещества по воздуху равна 

4,41. 

9. 5,1 г порошка, состоящего из магния и его оксида, обработали со-

ляной кислотой. При этом выделилось 3,74 л Н2 (н.у.). Сколько процентов 

магния содержалось в образце? 
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5 ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4 

ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с методом определения тепловых эффек-

тов реакций на примере реакции нейтрализации. 

5.1. Краткие теоретические сведения [2, с.76] 

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теп-

лоты, которое выделяется в результате процесса (экзотермическая реакция) 

или поглощается в ходе реакции (эндотермическая реакция). Раздел термо-

динамики, рассматривающий закономерности протекания термохимических 

реакций, называется термохимией. 

Термохимические уравнения реакций имеют свои особенности:  

1. Тепловой эффект, выражаемый в килоджоулях, относится к тaкому 

количеству молей веществ, которое соответствует коэффициентам:  

2Н2  +  О2  =  2Н2О(ж) + 571,6 кДж (экзотермическая реакция);  
2 моль  I моль    2 моль 

0,5 N2  +  0,5 02 �  N0 − 180 кДж (эндотермическая реакция).  
0,5 моль     0,5 моль   1 моль 

2. В уравнениях с тепловыми эффектами возможны дробные коэффи-

циенты. 

3. Под формулами веществ отмечают агрегатное состояние их, так как 

тепловой эффект зависит от аллотропной разновидности агрегатного состо-

яния вещества: 

2Н2 + 02 = 2Н20 (пар) + 483,6 кДж. 

Сравнить тепловой эффект рассмотренной реакции с тепловым эф-

фектом образования жидкой воды. 

4. С термохимическими уравнениями можно производить все алгеб-

раические действия. 

Существует две системы знаков теплового эффекта реакции. В термо-

химии рассматривается энергетика химических процессов с точки зрения 
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внешнего наблюдателя; при этом экзотермический эффект отмечается +Q , 

а эндотермический эффект отмечается -Q . В термодинамике процессы рас-

сматриваются с точки зрения изменения запаса энергии в самих веществах. 

Поэтому система знаков здесь противоположная. Тепловой эффект обозна-

чается как изменение энтальпии системы ∆Н. Энтальпия - это сложная тер-

модинамическая функция, представляющая собой сумму внутренней энер-

гии и работы расширения системы: 

Н = U + P V. 

Тепловой эффект реакции равен разности между суммой энтальпий 

конечных продуктов и суммой энтальпий исходных веществ: 

∆Нр-ции = Σ Нконеч − Σ Нисх. 

Поэтому в случае экзотермической реакции ∆Н < О (Q > 0), а в случае 

эндотермической – ∆Н > О (Q < 0). 

Если тепловой эффект относится к одному молю вещества, образо-

ванного  из простых веществ, и измерен при стандартных условиях (Р = 

=105 Па и Т = 298К), то он называется стандартной теплотой образования, 

или энтальпией образования соединения. Например: 

.моль/кДж8,241H

;моль/кДж8,285H

0
)пар(ОН.обр,298

0
)ж(ОН.обр,298

2

2

−=∆

−=∆

 

По стандартным энтальпиям образования, вынесенным в справочники 

термодинамических величин, можно судить о прочности соединения и рас-

считать тепловые эффекты сотен тысяч химических реакций. Расчет прово-

дится по основному закону термохимии (закону Гесса): тепловой эффект 

реакции зависит только от начального и конечного состояний реагирующих 

веществ и не зависит от пути, по которому протекает реакция. Отсюда сле-

дует, что тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот 

образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных 

веществ с учетом коэффициентов:  

∆Нр-ции = Σ ∆Н0
обр.конеч − Σ ∆Н0

обр.исх. 
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Например, для реакции: 
С2Н5ОН + 3О2 → 2СО2 + 3Н2О(ж) 

.НН3Н2(H 0
ОННС.обр,298

0
OH.обр,298

0
СО.обр,298циир

)ж(52)ж(22
∆−∆+∆=∆ −  

Энтальпия образования простых веществ равна нулю. 

5.2. Экспериментальная часть 

5.2.1. Приборы и реактивы 
 

Калориметр (рис.3) состоит из стеклянного стакана вместимостью 0,8 

л, в который вставлен другой стакан, вместимостью 0,5 л. Стаканы закрыты 

деревянной крышкой с отверстиями, в которые вставлены мешалка, точный 

термометр (цена деления 0,1°) и воронка для наливания раствора, мерный 

цилиндр, технохимические весы, разновесы, 1 н растворы едкого натра и 

соляной кислоты. 

Рис.3. Общий вид калориметра 
 

5.2.2. Ход работы 

Взвесить на технохимических весах внутренний стакан. Отмерить ци-

линдром 100 мл 1 н раствора едкого натра и влить в стакан. Размешать ме-

шалкой и измерить температуру с точностью до 0,1°C (t1). Отмерить цилин-

дром  100 мл  1 н раствора соляной кислоты, быстро вылить ее через ворон-

ку в сосуд и, перемешивая мешалкой, отметить самую высокую температу-

ру раствора (t2). 
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5.2.3. Обработка результатов опыта 

I. Рассчитать количество выделившейся теплоты по формуле 

q = ∆t Σc, 

где  ∆t = t2 – t1;  

Σc = m1c1 + m2c2 – сумма теплоемкостей; 

m1, m2 – массы внутреннего стакана и раствора соответственно 

(плотность раствора принять за единицу);  

c1 - удельная теплоемкость стекла, с1 = 0,75 Дж/(г·К);  

с2 - удельная теплоемкость раствора, с2 = 4,17 Дж/(г·К). 

2. Вычислить массу HCI в, 100 мл 1 н раствора по формуле  

,
1000

VЭC
m

ра-рМН
HCl

HCl
=  

где   СН = 1 н;   

Vр-ра = 100 мл; 

HClMЭ – эквивалентная масса HCl, г/моль. 

3. Пересчитать тепловой эффект реакции нейтрализации Q на 1 эк-

вивалент кислоты: 

.
Э

Q

m

q

HClMHCl
=  

4. Определить процент ошибки опыта,  если обычно  при  нейтрали-

зации 1 эквивалента сильной кислоты 1 эквивалентом сильной щелочи вы-

деляется 57,1 кДж теплоты: 

% ошибки = ,100
H

)НH(

теор

практтеор

∆

∆−∆
 

где  ∆Нпракт. = -Q;   

∆Hтеор.   = -57,1 кДж. 

5. Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации со-

ляной кислоты едким натром. 
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5.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Сделать рисунок прибора. 

5.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. При соединении 18 г алюминия с кислородом выделяется 547 кДж 

теплоты. Составить термохимическое уравнение реакции. 

2. Термохимическое уравнение реакции разложения известняка: 

CaCO3(к) = СаО(к) + СО2(г) – 157 кДж. 

Сколько теплоты затрачивается на разложение I кг известняка, со-

держащего 10 % примесей ? 

3. Определить тепловой эффект реакции сгорания ацетилена 

С2Н2 + О2 → СО2 + Н2О(пар) 

по стандартным энтальпиям образования веществ и рассчитать, сколько 

теплоты выделится при сгорании 1,12 л ацетилена (н.у.) ? 

4. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 кг метилового спирта 

по схеме:  

СН3ОН(ж) + О2 →  СО2 + Н2О(ж) ? 

5. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж теплоты и получилось 

16,00 г SO2. Определить стандартную энтальпию образования SO2. 

6. Реакция горения аммиака происходит по схеме 

NH3 + 02 → N2 + Н20(ж). 

Образование 4,48 л N2 (н.у.) сопровождается выделением 153,3 кДж 

теплоты.    По  этим  данным  вычислить  тепловой эффект  реакции  и  

стандартную   энтальпию   образования   аммиака,  если  0
)ж(OH,298 2

H∆  =  

-285,8 кДж/моль. 
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7. Для сварки рельсов по методу алюминотермии используют смесь 

алюминия и оксида железа Fe304 Составить термохимическое  уравнение 

восстановления  Fе304 алюминием, если при образовании  1 кг железа выде-

лилось 6340 кДж теплоты. 

8. Вычислить теплотворную способность газа, содержащего 60 % Н2  

и  40 % СН4, используя справочные данные по ∆Н0
298 образования веществ. 

(Теплотворной  способностью  называется  количество  теплоты,  выделяе-

мой 1 т или 1 м3 топлива при полном его сгорании). 

9. Определить ∆Н0
298 образования этилена, используя следующие 

данные: 

С2Н4(г) + 3 02(г) = 2С02(г) + 2Н20(г) ; 

;кДж1323H0
циир −=∆ −         ;кДж5,393H0

СО,298 2
−=∆  

.моль/кДж8,241H0
)г(OH,298 2

−=∆  

10. Вычислить ,H0
MgCO.обр,298 3

∆  пользуясь следующими данными: 

MgO(тв.) + CO2(г) = MgCO3(тв.); 

0
циирН −∆ = -117,7 кДж;          ;моль/кДж5,393H0

)г(CO,298 2
−=∆  

.моль/кДж6,1203H0
OgM,298 −=∆  

11. Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены алю-

минием: CaO, FeO, РbО, CrO3 ? Ответ подтвердить расчетами. 

12. Пользуясь справочными данными, показать, что в стандартных 

условиях реакция ZnO(кр)  + Cu(кр) = CuO(кр) + Zn(кр) невозможна. 

 

6. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Цель работы: установить влияние концентрации, температуры и ка-

тализатора на скорость химической реакции. 
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6.1. Краткие теоретические сведения [1,с.166-174] 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного 

из реагирующих веществ в единицу времени при неизменном объеме си-

стемы: 

,
CC

V
12

21
τ−τ

−
±=  

где C1, С2 − молярная концентрация вещества соответственно в начальный 

момент и в конце реакции;  

τ2 – τ1 − промежуток времени, в течение которого произошел процесс. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, концен-

трации, температуры, катализатора, а для газов − и от давления. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом 

действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна про-

изведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень, 

равную коэффициентам. 

Для гомогенной системы nA + mB = An Bm выражение скорости реак-

ции имеет вид 

V = k [A] n [B]m, 

где k − константа скорости.  

Для гетерогенной системы в выражение скорости реакции твердые 

продукты не включаются. 

Влияние температуры на скорость реакции отражена в правиле Вант-

Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость реак-

ции возрастает в 2-4 раза: 

,
V

V
10

tt

t

t
12

1

2

−

γ=  

где γ − температурный коэффициент, γ = 2-4. 
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6.2. Экспериментальная часть 

6.2.1. Приборы и реактивы 

Секундомер, термометр, мерные цилиндры, три пронумерованные 

конические колбы вместимостью 50 мл, три пары пронумерованных проби-

рок. Растворы тиосульфата натрия (1M) и серной кислоты (2 н). 

 

6.2.2. Влияние концентрации на скорость реакции 

Исследовать влияние концентрации на скорость на примере реакции 

взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой:  

Na2S2O3(р-р) + H2SO4(р-р) = Na2SO4 + S↓ + H2SO3. 

Признак начавшейся реакции − легкое помутнение раствора от выпа-

дающей серы. Время необходимо фиксировать в самом начале появления 

мутного осадка. 

Заготовить три раствора с различной концентрацией тиосульфата, но 

одинаковых объемов. Для этого в пронумерованные колбы с помощью мер-

ных цилиндров вливать указанные в табл.3 количества раствора соли и ди-

стиллированной воды. В отдельном цилиндре приготовить заданный объем 

кислоты. В момент приливания кислоты к раствору соли включить секун-

домер. Записать время, прошедшее от сливания растворов до появления се-

ры. 

Результаты опыта записать в табл.3. 

Таблица 3 

Номер 
колбы 

Объем рас-
твора тио-
сульфата 

V, мл 

Объем ди-
стиллиро-
ванной во-
ды V, мл 

Концентра-
ция полу-
ченного 

раствора, С 

Объем рас-
твора сер-
ной кислоты 

V, мл 

Время 
τ, с 

Относи-
тельная 
скорость 

τ
=

1
V  

1 15 - 3 5   

2 10 5 2 5   

3 5 10 1 5   
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Начертить график зависимости скорости реакции от концентраций 

реагирующих веществ, выбрав соответствующий масштаб. Написать выра-

жение скорости прямой реакции по закону действия масс. 

Сделать вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на 

скорость химической реакции. 
 

6.2.3. Влияние температуры на скорость химической реакции 

В три пронумерованные пробирки налить по 5 мл раствора тиосуль-

фата натрия, в три других пробирки − по 5 мл раствора серной кислоты. 

Сгруппировать пробирки в три пары: раствор − кислота. 

Определить скорость реакции при комнатной температуре, слив со-

держимое первой пары пробирок в одну пробирку. Вторую пару пробирок 

поместить в стакан с нагретой водой и довести температуру до .комнt +10 С 

и также определить скорость реакции при более высокой температуре. Тре-

тью пару пробирок нагреть еще на 10°С выше предыдущей температуры, 

определить скорость протекания реакции. 

Результаты опытов записать в табл.4.  

Таблица 4 

Номер 
пары 
проби-
рок 

Объем 
раствора 
Na2S2O3  
V, мл 

Объем 
раствора 
H2SO4 
V, мл 

Темпера-
тура рас-
творов t, oC 

Время  
τ, с 

Относи-
тельная ско-

рость 
τ

=
1

V  

Темпера-
турный 
коэффи-
циент 

1 5 5 .комнt     

2 5 5 10t .комн +     

3 5 5 20t .комн +     

 

Построить график зависимости скорости реакции от температуры. 

Рассчитать средний температурный коэффициент. Что он показывает ? 

Сделать вывод о влиянии температуры на скорость химической реак-

ции. 
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6.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

6.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Написать выражение закона действия масс для следующих реак-

ций: 

2H2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж); 

С(тв) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г); 

2NO(г) + О2(г)  = 2NO2(г); 

Zn(тв)  + CO(г) = Zn(тв)  + CO2(г). 

2. В реакции С(тв) + 2H2(г) = CH4(г) концентрацию водорода увеличили в 

два раза. Во сколько раз возрастет скорость реакции ? 

3. Во сколько раз возрастет скорость реакции 2NО(г) + 02(г)= = 2NО2(г), 

если повысить давление в два раза ? 

4. Рассчитать начальную скорость реакции 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г), ес-

ли концентрация СО была равна 0,3 моль/л,  [О2] = 0,5 моль/л, а константа 

скорости − 0,4. 

5. При повышении температуры на каждые 10°С скорость некоторой 

реакции возрастает в два раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реак-

ции, если повысить температуру от 20 до 60 °С ? 

6. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы ско-

рость некоторой реакции, температурный коэффициент которой равен 

двум, увеличилась в восемь раз ? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температура по-

высилась на 30°, γ = 3 ? 
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8. При некоторых условиях в сосуде вместимостью 0,5 л находится 

0,003 моля NO2. Вычислить константу скорости прямой реакции 2NO2(г) → 

N2O4(г), если скорость реакции при данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Начальные концентрации веществ, участвующих в реакции N2(г) + 

3H2(г) = 2NH3(г), равны, моль/л: [N2] − 0,2; [H2] − 0,3; [NH3] − 0. Каковы кон-

центрации азота и водорода  в момент, когда концентрация аммиака станет  

равной  0,1 моль/л ? 

 

7. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 

КАТАЛИЗАТОР. СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 

Цель работы: установить опытным путем влияние катализатора на 

скорость химической реакции, проверить влияние изменения концентрации 

веществ на смещение химического равновесия. 

7.1. Краткие теоретические сведения [1,с.178-184] 

Катализатор − это вещество, которое увеличивает скорость химиче-

ской реакции, оставаясь при этом неизменным. Явление изменения скоро-

сти реакции с помощью катализатора называется катализом.  

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора объясняет-

ся образованием промежуточного продукта, за счет чего снижается энергия 

активации.  

Химическое равновесие − это такое состояние системы, когда ско-

рость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие 

количественно описывается константой равновесия. 

Для гомогенной химической реакции 

nA + mB � kC + lD 

в соответствии с законом действия масс выражения скорости прямой и об-

ратной реакций будут иметь вид: 

V1 = k1 [A] n [B]m;        V2 = k2 [C]k [D] l. 
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Так как в момент равновесия V1 = V2, то 

k1 [A] n [B]m = k2 [C]k [D] l; 

.
]B[]A[

]D[]C[

k

k
mn

lk

2

1 =  

Отношение констант скоростей 
2

1
k

k
обозначают К и называют константой 

равновесия, которая является постоянной при данной температуре величи-

ной. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шате-

лье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо внеш-

нее воздействие (изменить концентрацию, температуру, давление), то это 

воздействие благоприятствует той из двух противоположных реакций, ко-

торая ослабляет оказанное воздействие. 

При повышении концентрации одного из веществ равновесие смеща-

ется в сторону его расходования, а при понижении - в сторону его образо-

вания. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону уменьше-

ния объемов, а при понижении - в сторону увеличения. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндо-

термической реакции, а при понижении – в сторону экзотермической. 

7.2. Экспериментальная часть 

7.2.1. Приборы и реактивы 

Химический стакан вместимостью 50 мл, пробирки, стеклянная па-

лочка, мерный цилиндр, раствор хлорида железа (III) (разбавленный и кон-

центрированный), раствор роданида калия (разбавленный и насыщенный), 

растворы перманганата калия и серной кислоты (1:1), гранулированный 

цинк, кристаллический нитрат калия и хлорид калия.  
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7.2.2. Влияние катализатора на скорость реакции 

Приготовить раствор, состоящий из 1 мл КМnО4 и 5 мл H2SO4. Полу-

ченный раствор разлить в две пробирки. В одну из них насыпать немного 

KNO3 (как катализатор), затем в обе пробирки опустить по грануле цинка. 

Энергично встряхнуть пробирки. Наблюдать, в какой пробирке окраска ис-

чезнет быстрее. 

Цинк вытесняет из кислоты атомарный водород, который выполняет 

роль восстановителя перманганата: 

2KMnO4 + 3H2SO4 + 10H = K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

В результате реакции фиолетовый раствор КMnO4 обесцвечивается. 

Сравнить скорость обесцвечивания раствора в двух пробирках. В пробирке 

с KNO3 происходит вначале образование нитрита калия, играющего роль 

промежуточного соединения: 

KNO3 + 2H = KNO2 + H2O; 

5KNO2 + 3H2SO4 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5KNO3 + 3H2O. 

7.2.3. Смещение химического равновесия 

В химический стакан налить 20 мл дистиллированной воды, пять-семь 

капель разбавленного раствора FeCl3 и три капли разбавленного раствора 

KCNS. Полученный раствор размешать и разлить в четыре пробирки. В од-

ну пробирку добавить три капли концентрированного раствора FeCl3, в дру-

гую − три капли насыщенного раствора роданида калия, в третью − щепот-

ку кристаллов хлорида калия. Раствор в четвертой пробирке оставить для 

сравнения окраски. 

Как изменяется окраска в первых трех пробирках? В какую сторону 

смещается равновесие? Объяснить с точки зрения принципа Ле Шателье. 

Составить выражение константы равновесия для данной обратимой реакции 

FeCl3 + 3KCNS � Fe(CNS)3 + 3KCl. 
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7.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

7.4. Задачи и упражнения для самостоятельного решения 

1. В какую сторону сместится равновесие в следующих реакциях при 

повышении давления; при понижении температуры: 

4НС1(г) + O2(г) � 2Н2O(пар) + 2С12(г) + 113,4 кДж; 

N2О4(г) � 2NO2(г) − 23,2 кДж; 

SО2(г) + 1/2 O2(г) � SО3(г) + 95,2 кДж; 

С(гр) + Н2О(пар) � СO(г) + Н2(г) − 130,2 кДж ? 

2. Как можно изменить концентрации веществ, чтобы сместить рав-

новесие в сторону повышения выхода продукта в следующих реакциях: 

N2(г) + ЗН2(г) �  2NH3(г); 

С(гр) + 2Н2(г) � СН4(г); 

С0(г) + Н20(пар) � С02(г) + Н2(г) ? 

3. Как  сместится  равновесие  обратимой  реакции   2NO(г) + O2(г) � 

� 2NO2(г)  при увеличении давления в два раза ? 
4. В сосуде объемом 0,5 л помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. К мо-

менту равновесия образовалось 0,02 моль NH3. Вычислить константу рав-

новесия. 

5. Равновесие реакции 2NO2 � 2NO + O2  установилось при концен-

трациях, моль/л: [NO2] − 0,02; [NO] − 0,16; [02] – 0,08. Вычислить константу 

равновесия этой реакции. 

6. Вычислить равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции H2 + I2 � 

� 2HI, если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соот-
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ветственно, а равновесная концентрация [НI] =.0,8 моль/л. Вычислить кон-

станту равновесия.  

7. Равновесные   концентрации   веществ   в    обратимой   реакции   

N2 + ЗН2 � 2NH3 составляют, моль/л: [N2] = 4; [H2] = 9; [NH3] = 6. Вычис-

лить исходные концентрации азота и водорода и константу равновесия. 

8. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

Цель работы: научиться проводить расчет и приготовление раствора 

любой заданной концентрации. 

8.1. Краткие теоретические сведения [1] 

Истинным раствором называют однофазную систему переменного со-

става, состоящую из двух и более компонентов. Раствор состоит из раство-

рителя и одного или нескольких растворенных веществ, а также продуктов 

взаимодействия растворителя и растворенных веществ, если оно имеет ме-

сто. 

Состав раствора выражается концентрацией растворенного вещества. 

Концентрация раствора определяется количеством растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве (весовом или объемном) рас-

твора или растворителя. 

Растворы бывают разбавленными − с низкой концентрацией раство-

ренного вещества и концентрированными − с высокой концентрацией рас-

творенного вещества. 

Концентрацию растворов можно выразить следующими способами: 

1) массовая доля растворенного вещества ω − отношение массы рас-

творенного вещества к массе раствора: 

;
m

m

ра-р

вав−=ω  
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2) массовый процент С % − массовая доля растворенного вещества, 

выраженная в процентах, иначе − масса растворенного вещества, выражен-

ная в граммах, находящаяся в 100 г раствора (раньше массовый процент 

назывался процентной концентрацией): 

%;100
m

m
%С

ра-р

вав−=  

3) молярная концентрация С − число молей растворенного вещества, 

содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
Vва-Mв

1000m
С

вав−
=  

где V- объем, выраженный в миллилитрах; 

4) нормальная концентрация Сн - число эквивалентных масс раство-

ренного вещества, содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
VЭ

1000m
С

)вав(m

вав
н

−

−
=  

где  V− объем, выраженный в миллилитрах; 

5) моляльная концентрация Cm − число молей растворенного веще-

ства, содержащихся в 1000 г растворителя: 

;
mM

1000m
С

лярвав

вав
m

−−

−
=  

6) молярная доля вещества N − отношение числа молей данного ве-

щества (компонента) раствора к общему числу молей всех компонентов 

раствора: 

,N
i

вав

νΣ

ν
=

−
 

где  ν  - число молей; 

7) титр раствора Т − количество граммов растворенного вещества, со-

держащихся в одном миллилитре раствора при 20°С. 
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Кроме понятий "разбавленный раствор" и "концентрированный рас-

твор", существуют понятия "насыщенный раствор" и "ненасыщенный рас-

твор", эти понятия неэквивалентны. 

Насыщенный раствор − равновесная система раствора с растворен-

ными веществами. Насыщенный раствор при данной температуре образует-

ся тогда, когда растворяемое вещество прекращает растворяться. 

К насыщенному раствору применяют понятие растворимости, т.е. 

способности вещества растворяться в том или ином растворителе, образуя 

насыщенный раствор. Мерой растворимости вещества в данных условиях 

служит концентрация его насыщенного раствора. Концентрацию насыщен-

ного раствора чаще всего выражают тремя способами: 

1) количеством граммов растворенного вещества в 100 граммах рас-
творителя – 

;
m

100m
R

ля-р

вав−=  

2) количеством граммов растворенного вещества в 1 л раствора – 

,
V

1000m
R вав−=  

где  V − объем раствора, выраженный в миллилитрах; 

3) количеством молей растворенного вещества в 1 л раствора, т.е. мо-

лярной концентрацией – 

,С
VM

1000m
R рар.насыщ

ва-в

вав
−

−
=

⋅
=  

где V − объем раствора, выраженный в миллилитрах. 

Нормальная концентрация раствора и его объем, пошедшие на взаи-

модействие с другим раствором, связаны следующей зависимостью: 

.CVCV
2H2H11 =  
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8.2. Экспериментальная часть  

8.2.1. Приборы и реактивы 
 

Весы  технохимические  с  разновесами,  цилиндры мерные вмести-

мостью  50,  100, 200, 300 мл, стаканы мерные вместимостью 50, 100, 200, 

300 мл, палочки стеклянные, воронки конические, колбы мерные вместимо-

стью 50, 100, 200, 250 мл, ареометры, концентрированные растворы HCI, 

HNO3, H2SO4, Н2Oдист, NaCI, K2Cr2O7, CuSO4·5H2O. 

 

8.2.2. Приготовление раствора соли заданного массового процента 
 

Задание. Необходимо приготовить X г раствора вещества У, массовый 

процент которого в растворе равен С %. 

Студенты получают индивидуальные задания, варианты которых 

приведены в табл.5. 

Таблица 5 

№ 
пп 

Задание Расчеты 

ρ, г/мл 
 

Масса 
рас-
твора 
Х, г 

Соль У 

Процент-
ная кон-
центрация 
С, % 

Количество, г 
Нормаль-
ность рас-
твора СН, 
моль/л 

раство-
ренного 
вещества 

рас-
тво-
рите-
ля 

0 300 NaCl 2,0 6 294 0,346 1,0125 
1 50 NaCl 3,5     
2 100 NaCl 4,5     
3 150 NaCl 3,0     
4 100 NaCl 2,5     
5 250 NaCl 2,0     
6 75 K2Cr2O7 2,5     
7 100 K2Cr2O7 0,75     
8 125 K2Cr2O7 2,0     
9 150 K2Cr2O7 1,5     
10 175 K2Cr2O7 0,5     
11 50 CuSO4·5H2O 5,0     
12 75 CuSO4·5H2O 4,0     
13 100 CuSO4·5H2O 4,5     
14 125 CuSO4·5H2O 3,0     
15 150 CuSO4·5H2O 2,5     
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Прежде всего следует рассчитать массу соли, необходимую для при-

готовления раствора с заданной массовой процентной концентрацией. За-

тем определить массу воды, необходимую для приготовления раствора. Так 

как плотность воды OH2
ρ  = 1 г/мл, то надо отмерить цилиндром нужный 

объем воды в миллилитрах, численно равный массе, выраженной в граммах. 

Затем взвесить рассчитанную массу соли, перенести ее в стакан требуемой 

вместимости, влить отмеренное количество воды и размешать до полного 

растворения соли. После приготовления раствора следует рассчитать его 

нормальную концентрацию, для этого потребуется измерить ареометром 

плотность раствора. 

Все полученные результаты представить в виде табл.5. 

 

8.2.3. Приготовление раствора кислоты заданной  

нормальной концентрации из концентрированной кислоты 

 

Задание. Необходимо приготовить X мл раствора кислоты У, нор-

мальность которой CН, исходя из концентрированного раствора этой кисло-

ты. Каждый студент получает индивидуальное задание. Варианты заданий 

приведены в табл.6. 

Для приготовления раствора необходимо измерить с помощью арео-

метра плотность раствора концентрированной кислоты. По значению изме-

ренной плотности определить в справочной таблице [5] массовый процент, 

затем рассчитать объем концентрированной кислоты, необходимый для 

приготовления X мл раствора этой кислоты заданной концентрации СH. 

Отмерить рассчитанное количество концентрированной кислоты с 

помощью градуированной пипетки. Перенести отмеренный объем в мерную 

колбу требуемого объема X и довести объем раствора дистиллированной 

водой до метки.  

Все полученные результаты представить в виде табл.6. 
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Таблица 6 

№ 
пп 

Задание 
Исходный рас-
твор концентри-
рованной кислоты 

Приготовление раствора 

Объем 
Х, мл 

Кислота 
У 

Нормаль-
ная кон-
центрация 
СН, моль/л 

ρ, мл 

Массовый 
процент 
кислоты  
С, % 

Необходимый 
объем концент-
рированной 
кислоты V, мл 

Довести 
раствор 
до объе-
ма Х, мл 

0 50 HCl 2,00 1,183 36 8,75 50 
1 100 HCl 0,75     
2 100 HCl 0,60     
3 200 HCl 0,50     
4 250 HCl 0,35     
5 50 HNO3 2,25     
6 50 HNO3 1,75     
7 100 HNO3 0,75     
8 100 HNO3 0,60     
9 200 HNO3 0,50     
10 250 HNO3 0,35     
11 50 H2SO4 4,00     
12 50 H2SO4 5,00     
13 100 H2SO4 2,50     
14 100 H2SO4 3,00     
15 200 H2SO4 1,50     

 

8.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

8.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. Рассчитать массовый процент раствора, полученного растворением 

80 г сахара в 160 г воды. 

2. Рассчитать массы хлорида натрия и воды, необходимые для приго-

товления 250 г 2,5 %-го раствора. 

3. Рассчитать массовый процент раствора, полученного смешением 

300 г 10 %-го раствора HCI и 400 г 20 %-го раствора HCI. 
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4. Какова массовая доля серной кислоты в процентах в растворе, по-

лученном смешением 200 г 10 %-го раствора серной кислоты и 100 г 5 %-го 

сульфата натрия ?  

5. Какая  масса  серной  кислоты  необходима для приготовления 2 л 

2-молярного раствора ? 

6. 250 мл раствора содержат 7 г КОН. Какова молярная концентрация 

этого раствора ? 

7. Какая  масса  фосфорной  кислоты  необходима для приготовления 

2 л  0,1 н раствора ? 

8. Сколько  миллилитров  96 %-го  раствора  серной  кислоты  (ρ = 

=1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты ? 

9. Определить  молярность  36,5 %-гo  раствора  соляной кислоты (ρ = 

=1,18 г/мл). 

10. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осаждения 

2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа (III)? 

11. Для  нейтрализации  20 мл  2-молярного  раствора  H2S04 необхо-

димо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

12. Какой объем 80 %-го раствора H2S04 (ρ = 1,72 г/мл) необходим для 

реакции с 200 мл I,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

13. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции оса-

ждения в виде А1(0Н)3 с 200 мл 0,6 н раствора AICI3 ? 

14. Смешали 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 6 %-го 

раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного осадка ?  

15. Для приготовления насыщенного раствора KCI при 40 оС (313 К) 

взято 50 г воды и 20 г KCI. Какова растворимость KCI в воде при данной 

температуре? 

16. В 300 г горячей воды растворено 219 г K2Cr2O7. Найти массу кри-

сталлов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 293 К. Известно, что растворимость K2Cr2O7, при 293 К равна 

13,1 г на 100 г H2O. 
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9. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Цель работы: ознакомиться с поведением электролитов в водных 

растворах. 

9.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 

Электролитическая диссоциация – распад молекул на ионы под дей-

ствием молекул растворителя. Электролиты – вещества, способные подвер-

гаться электролитической диссоциации. К электролитам относятся кислоты, 

соли и основания. 

Способность к электролитической диссоциации характеризуется сте-

пенью электролитической диссоциации α, т.е. отношением концентрации 

молекул, подвергшихся распаду на ионы, к концентрации всех молекул как 

продиссоциированных, так и непродиссоциированных: 

%.100
С

C

общ

продис
=α  

Степень диссоциации может быть выражена как в долях единиц, так и 

в процентах. 

Электролиты считают сильными при  α ≥ 30 %; к ним относятся неко-

торые кислоты (HCI, HN03, HMnО4, НСlO4, НI, НВг и др.), щелочи и боль-

шая часть солей. 

Запись электролитической диссоциации сильных электролитов: 

HCl → H+ + Cl̄  ; 

Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH̄ ; 

Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + −2
4SO3 . 

Для электролитов средней силы 3 <α < 30 %. К ним относятся, напри-

мер, H3PО4, Mg,(OH)2. Для слабых электролитов  α < 3 %. К слабым элек-

тролитам относятся некоторые кислоты (H2S, H2CO3, HCN, CH3COOH и 

др.), нерастворимые основания, а также NH4OH и H2O.  
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Запись электролитической диссоциации электролитов средней силы и 

слабых электролитов: 

H2CO3¯ �  H+ + HCO3¯; 

HCO3¯ � H+ + −2
3CO ; 

Cu(OH)2 � CuOH+ + OH̄ ; 

CuOH+ � Cu2+ + OH̄ , 

т.е. электролитическая диссоциация ступенчатая и обратимая. 

Количественно обратимые процессы в условиях установившегося 

равновесия можно описать с помощью константы равновесия. Так, для 

угольной кислоты: 

I ступень: H2CO3 � H+ + HCO3¯, 

;105,4
]COH[

]HCO[]H[
'Kq 7

32

3 −
−+

⋅==  

II ступень: −
3HCO � H+ + ,CO2

3
−  

.107,4
]HCO[

]CO[]H[
''Kq 11

3

2
3 −

−

−+

⋅==  

Для суммарного процесса:  H2CO3 � 2H+ + −2
3CO , 

''KqKq'
]COH[

]CO[]H[
Kq

32

3
2

общ
==

−+

 

(в квадратных скобках приведены равновесные молярные концентрации). С 

точки зрения электролитической диссоциации кислотой называют электро-

лит, образующий в растворе катионы водорода Н+ (точнее Н+ + Н2О → Н30
+ 

− катионы гидроксония), а основанием − электролит, образующий анионы 

гидроксила ОН¯. 

Амфотерные гидроксиды типа Ме(OН)n диссоциируют одновременно 

по типу основания и по типу кислоты: 
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H+ + HZnO2¯     �      Zn(OH)2    �    ZnOH+ + OH̄  

�                                          � 
+−

+ HZnO2
2                                       Zn2+ + OH̄  

при добавлении щелочи                      при добавлении кислоты 

H+ + OH̄   →  H2O                             H+ + OH̄  → H2O 

                  
и равновесие смещается влево             и равновесие смещается вправо 

Реакции в растворах электролитов между ионами с образованием 

наименее диссоциируемых веществ называют ионообменными реакциями. 

Уравнения ионообменных реакций, в которых реагирующие вещества пред-

ставлены в виде ионов, называют ионными уравнениями. Ионное уравнение 

отражает реальный процесс в ионообменных реакциях. Ионообменные ре-

акции протекают в сторону образования малодиссоциируемых веществ: 

слабых электролитов, нерастворимых веществ − осадков, газов, комплекс-

ных ионов. Например: 

1. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + 2NaCl; 
               (молекулярное уравнение) 

2Na+ + −2
4SO  + Ba2+ + 2Cl̄  → BaSO4 + 2Na+ + 2Cl̄ ; 

               (полное ионное уравнение) 

−2
4SO  + Ba2- → BaSO4. 

              (краткое ионное уравнение) 

2. Ca(OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O; 

Ca2+ + 2OH̄  + 2H+ + 2Cl̄  → Ca2+ + 2Cl̄  + 2H2O; 

H+ + OH̄  → H2O. 

3. Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2; 

2Na+ + −2
3CO + 2H+ + −2

4SO  → 2Na+ + −2
4SO  + H2O + CO2; 

−2
3CO + 2H+ → H2O + CO2. 

4. Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O; 

Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]
2+ + 2OH̄  + 4H2O. 
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9.2. Экспериментальная часть 

9.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор для проверки электропроводности раствора (рис.4), растворы 

сахара (1M), глюкозы (1M), глицерина (1M), HCI (1н), NaOH (1н), NaCI 

(1н), СН3СООНконц , CH3COOH (1н), NH4OH (1н), NH4OHконц, H2SO4 (1н), 

BaCl2 (1н), Na2SO4 (1н), H2SO4конц, Al2(SO4)3 (1н), ZnSO4 (1н), сухие соли − 

NH4Cl, NaCH3COO. 

Рис.4. Прибор для проверки электропроводности раствора: 
1 – исследуемый раствор;  2 – стакан химический;  3 – изолятор; 
4 – электрохимическая лампа накаливания;  5 – шнур с вилкой; 
6 – электроды 

9.2.2. Электропроводность растворов электролитов и неэлектролитов  

(демонстрационный опыт) 

Электрическая проводимость водных растворов электролитов обу-

словлена направленным движением ионов: катионов − к катоду, анионов − 

к аноду. Для различных веществ с одинаковой концентрацией сила элек-

трического тока является функцией степени электролитической диссоциа-

ции: чем выше α , тем больше сила тока, а значит, тем ярче загорается лам-

почка. По интенсивности свечения лампочки дается сравнительная оценка 

силы электролитов. 
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Диссоциация дистиллированной воды. Налить в стакан 30-50 мл ди-

стиллированной воды. Включить прибор в электрическую сеть. Почему 

лампочка не зажигается? Написать уравнение электролитической диссоциа-

ции воды. 

Электролиты и неэлектролиты. Последовательно наполнить ста-

каны растворами сахара, глюкозы, глицерина, HCI, NaOH и NaCI и изме-

рить электрическую проводимость. После каждого замера промыть дистил-

лированной водой электроды. Отметить зажигание лампочки в растворах 

электролитов. Указать вещества-электролиты и вещества-неэлектролиты. 

Написать уравнения электролитической диссоциации веществ-

электролитов. 

Электролиты сильные и слабые. Провести аналогичные исследова-

ния раствором HCI, NaOH, CH3COOH и NH4OH. Указать сильные и слабые 

электролиты. Написать уравнения их электролитической диссоциации. 

Зависимость степени диссоциации от концентрации электроли-

та. Проверить закон разбавления Освальда, согласно которому при разбав-

лении раствора слабого электролита степень его диссоциации увеличивает-

ся по формуле 

,
C

Kq
=α  

где Kq − константа диссоциации электролита; 

С − его молярная концентрация. 

Налить в стакан 10-15 мл СН3СООН концентрированной, опустить 

электроды, добавляя порциями дистиллированную воду, отметить интен-

сивность свечения лампочки. Опыт повторить с концентрированным 

NH4OH. Объяснить наблюдения. 

Образование сильного электролита из слабых.  В один стакан 

налить 20-30 мл СН3СООН (1н), в другой − 20-30 мл NH40H (1н). Измерить 

их электропроводность. Смешать оба раствора и измерить электропровод-

ность полученного раствора. Что наблюдается? Дать объяснения. Написать 

уравнения протекающей реакции и электролитической диссоциации полу-

ченного соединения. 
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9.2.3. Зависимость концентрации ионов водорода от степени 

электролитической диссоциации кислот 

Исследовать действие уксусной и соляной кислот одинаковой кон-

центрации (1н) на цинк. Для этого положить в две пробирки по кусочку 

цинка одинакового размера. Налить в первую пробирку 1-2 мл HCI, во вто-

рую – 1-2 мл CH3COOH. Наблюдать выделение газа. В какой пробирке и 

почему скорость выделения газа меньше ? Дать необходимые объяснения. 

Написать уравнения протекающих в пробирках реакций. 

 

9.2.4. Смещение ионного равновесия слабого электролита 

Влияние на диссоциацию слабой кислоты ее соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл СН3СООН (1н) и 2-3 капли метилоранжа. Отметить 

окраску индикатора. Чем она обусловлена ? В одну из пробирок добавить 

шпателем несколько кристалликов NaCH3COO. Встряхнуть содержимое до 

полного растворения внесенной соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнения электролитической диссоциации кислоты и 

соли. Показать смещение равновесия диссоциации СН3СООН, применив 

принцип Ле Шателье. 

Влияние на диссоциацию слабого гидроксида его соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл NН4OH (1н) и 2-3 капли фенолфталеина. В одну из про-

бирок добавить несколько кристалликов NH4CI или (NH4)2SO4. Встряхнуть 

несколько раз для растворения соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнение диссоциации NH4ОН и соли аммония. По-

казать смещение равновесия диссоциации NH4OH, применив принцип Ле 

Шателье. 
 

9.2.5. Ионообменные реакции 

Образование слабого электролита. В одну пробирку поместить не-

сколько кристалликов соли аммония и внести 1-2 мл концентрированной 

NaOH. В другую пробирку поместить несколько кристалликов ацетата 
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натрия и прибавить 1-2 мл концентрированной H2SO4. Подогреть поочеред-

но каждую пробирку. Отметить запах выделяющихся газов. 

Написать уравнения в молекулярном и ионном виде. 

Реакция нейтрализации. Поместить в пробирку 1-2 мл HCI (1н), до-

бавить несколько капель метилоранжа, а затем по каплям добавить NaOH 

(1н) до изменения окраски индикатора. Написать уравнение в молекуляр-

ном и ионном виде. 

Образование осадка. Налить в три пробирки по 1-2 мл раствора BaCI2 

(1н), добавить по 1-2 мл: в первую – Na2SO4 (1н), во вторую − H2SО4 (1н), в 

третью – Al2(SO4)3 (1н). 

Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 
 

9.2.6. Амфотерные электролиты 

Налить в пробирку 2-3 мл ZnSO4 (1н) и добавить по каплям NaOH 

(1н) до появления осадка. Содержимое пробирки разделить на две пробир-

ки. В первую добавить NaOH, во вторую − HCI (1н) до исчезновения осад-

ков. Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

9.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

9.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCI, КОН, 

C2H5ОH, СH3COOH, C5H13O6, CHCl3, HBr. 

2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые электро-

литы: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)2, KHCO3, NaH2PO4, CuOHCl, 

Fe(OH)2Br. Написать уравнения электролитической диссоциации. 



 47

3. Написать математическое выражение констант диссоциации сле-

дующих веществ: H3P04, Mn(OH)2, Fe(0H)3, HCN, H2S, NH4OH. 

4. Какова концентрация ионов С1¯ и Са2+ в 0,1 М растворе CaCI2, если 

степень диссоциации СаС12 65 % ? 

5. В каком из растворов концентрация ионов водорода выше: 0,001 М 

раствор HN03 и I М раствор CH3COOH ? 

6. Рассчитать концентрацию ионов Н+ в 0,4 М растворе H2S . 

7. Рассчитать константу диссоциации НСN, зная степень ее диссоциа-

ции, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

8. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций:  

CuSO4 + H2S → ; Fe(OH)2NO3 + HNO3 → ; 

NaHCO3 + NaOH → ; Fe(OH)2NO3 + KOH → ; 

CH3COOH + KOH → ; KCN + H2SO4 → ; 

(NH4)2SO4 + NaOH → .  

 

10. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9 

ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ. 

рН-МЕТРИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Цель работы: получить четкое представление о реакции среды, ме-

тодах ее определения; с помощью индикаторов и рН-метра изучить меха-

низм гидролиза различных солей. 
 

10.1. Краткие теоретические сведения [1, 2] 

10.1.1. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель 
 

Процесс диссоциации воды на ионы носит название аутопротолиза. 

Вода диссоциирует на ионы как слабый электролит: 

H2O  �  H+ + OH̄ ; 
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.108,1
]OH[

]OH[]H[
Kq 16

2

−
−+

⋅==  

Более точно диссоциация протекает следующим образом:  

Н2O + Н2O  �  Н3O
+ + ОН¯, 

где Н3О
+ – ион гидроксония. 

Произведение концентрации ионов водорода и ионов гидроксила в 

любом растворе есть величина постоянная. При 22°С [H+]·[OH¯] = 10-14. Это 

произведение носит название ионного произведения воды. От величины 

[H+] и сопряженной с ней [OH¯] зависит кислотность или щелочность сре-

ды. 

Нейтральная среда раствора  [H+] = [OH¯]  = 10-7 моль/л; кислая среда 

раствора [Н+] > 10-7 моль/л или [OH¯] < 10-7 моль/л; щелочная среда раство-

ра [H+] < 10-7 моль/л или [OH¯] > 10-7 моль/л. 

Количественной характеристикой кислотности среды является водо-

родный показатель рН, равный отрицательному значению логарифма кон-

центрации ионов водорода: 

рН = − lg [Н+]. 

Аналогично существует гидроксильный показатель рОН: 

рОН = − lg [OH¯]. 

Известно, также, что рН + рОН = 14. В нейтральной среде рН = рОН = 7, в 

кислой среде рН < 7, а рОН > 7, в щелочной среде рН > 7, а рОН < 7. 
 

10.1.2. Определение значения рН 
 

Традиционный способ наиболее простой, однако с низкой точностью 

− это способ определения рН с помощью индикаторов − веществ, меняю-

щих окраску в зависимости от концентрации ионов водорода. 

Индикаторы характеризуются интервалом рН перехода окраски. 

Наиболее широко используют индикаторы, приведенные в табл.7. 
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1. ОБЩАЯ ЧАСТЬ 

1.1. Цель и организация лабораторных работ 

Лабораторные работы имеют целью ознакомить студентов с практи-

ческими приемами простейших химических исследований, закрепить теоре-

тические сведения, полученные на лекциях. 

При подготовке к лабораторным работам студент должен: 

1) изучить теоретические вопросы по данной теме; 

2) выполнить задачи или упражнения, указанные в рабочем плане; 

3) заполнить в тетради для лабораторных работ пункт «Содержание опы-

та». 

№ 
пп 

Содержание опыта Уравнения реакций Наблюдения Выводы 

1 2 3 4 5 

1.2. Правила работы в лаборатории 

При работе в химической лаборатории необходимо выполнять следу-

ющие общие правила: 

1. Перед лабораторной работой надо тщательно изучить теоретиче-

ские вопросы, касающиеся данной темы; свойства веществ, используемых 

при проведении опытов, а также правила работы с химическими приборами 

и оборудованием. 

2. Точно соблюдать порядок и последовательность проведения опыта. 

3. Соблюдать меры предосторожности и правила техники безопасно-

сти. 

4. Внимательно следить за ходом опыта, отмечать наблюдения. 

5. Приборы и реактивы общего пользования не уносить на свои рабо-

чие места. 

6. Не выбрасывать в водопроводные раковины твердые осадки, бума-

гу, не выливать растворы кислот и щелочей. Пользоваться для этого специ-

ально подготовленной посудой. 
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7. При проведении опытов пользоваться только чистой посудой (в от-

дельных случаях посуда в обязательном порядке должна быть сухой). 

8. После окончания работы поставить на место оборудование и при-

боры. Привести в порядок рабочее место. Вымыть посуду. 

1.3. Правила техники безопасности 

1. Не допускать действий, которые могли бы привести к возник-

новению опасности для работающего и окружающих. 

2. Выполнять только лишь опыты, предусмотренные планом. 

3. Количество реактивов, посуду и приборы применять строго в 

соответствии с содержанием опыта. 

4. Избегать контакта реактивов (особенно концентрированных 

кислот, щелочей, сильных окислителей) с кожей тела. 

5. Все опыты с ядовитыми и имеющими резкий запах веществами 

проводить только в вытяжном шкафу при включенной вентиляции. 

6. После завершения опыта с выделением газов немедленно оста-

новить реакцию, вылив содержимое пробирки в специальную склянку. 

7. Не нюхать выделяющиеся газы непосредственно из сосуда. Для 

определения запаха газа сосуд держат на расстоянии 20-30 см от носа, осто-

рожно вдыхают воздух, слегка направляя рукой его ток от сосуда к себе. 

8. Все опыты выполнять стоя. 

9. Не засасывать в пипетку ртом концентрированные кислоты и 

щелочи, использовать для этого резиновую грушу. 

10. При разбавлении концентрированных кислот (особенно серной 

кислоты) лить кислоту в воду тонкой струйкой, перемешивая, но не наобо-

рот! 

11. При ожогах кислотами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 10 %-ным раствором соды. 

12. При ожогах щелочами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 5 %-ным раствором уксусной или борной кислоты. 
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13. При попадании кислот в глаза немедленно промыть их проточ-

ной водой, а затем 3 %-ным раствором питьевой соды. 

14. При попадании щелочей в глаза немедленно промыть их про-

точной водой, а затем 2 %-ным раствором уксусной кислоты. 

15. Категорически запрещается пробовать реактивы на вкус. 

16. Запрещается приносить в лабораторию продукты питания, при-

нимать в лаборатории пищу, пить, курить, а также громко разговаривать. 

17. Перед уходом из лаборатории следует обязательно тщательно 

вымыть руки. 

18.   Необходимо быть в лаборатории собранным и дисциплинирован-

ным. 

1.4. Правила пользования реактивами 

1. Для выполнения эксперимента использовать реактивы в тех ко-

личествах, которые указаны в описании опытов. 

2. Сухие вещества брать шпателем, жидкости – пипетками. Ис-

пользовать бюретки, мерную посуду. 

3. Пользоваться реактивами, находящимися в склянках с этикет-

ками. 

4. Взятое из склянки излишнее количество реактива (особенно 

жидкости) обратно не возвращать во избежание загрязнения. 

5. Не путать пробки со склянок. После пользования реактивом не-

медленно закрыть склянку пробкой. Несоблюдение этого требования может 

привести к несчастному случаю. 

6. После употребления реактива склянку поставить на место. 

7. Все реактивы находятся в склянках, расположенных в специ-

альных штативах или на полке лабораторного стола. Концентрированные 

кислоты, щелочи, а также ядовитые и имеющие резкий запах вещества 

находятся в вытяжном шкафу, где они должны оставаться все время. 
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8. При взятии жидкости не касаться пипеткой стенок пробирки, 

для каждого реактива использовать отдельную пипетку. 

1.5. Правила противопожарной безопасности 

1. С огнеопасными реактивами работать вдали от огня. 

2. Нагревая пробирку с реактивом, держать ее слегка наклонно, 

отверстием от себя и окружающих. Содержимое периодически встряхивать. 

Пламя должно касаться преимущественно боков пробирки, а не ее дна. 

3. Категорически запрещается производить нагрев в герметически 

закрытых сосудах. 

4. Нагретые предметы брать только с помощью специальных пин-

цетов, зажимов, держателей. 

5. При загорании органических растворителей использовать для 

тушения песок, асбестовое одеяло, огнетушители. Запрещается использо-

вать для этих целей воду. 

6. При отравлениях и ожогах немедленно обратиться к преподава-

телю, а затем к врачу. 

7. При тепловых ожогах кожи в качестве доврачебной экстренной 

помощи смочить ожог концентрированным раствором KMnO4.  

8. Уходя из лаборатории, проверить, выключены ли газ, вода, 

электричество. 

1.6. Химическая посуда 

Стеклянная посуда делится на три группы: 

1. Посуда общего пользования – пробирки, колбы, стаканы, во-

ронки, промывалки, палочки, трубочки. 

2. Посуда специального назначения – эксикаторы, промывные 

склянки, аппарат Киппа. 

3. Мерная посуда – мерные цилиндры, пипетки, бюретки, колбы. 

Наиболее употребляемая фарфоровая посуда: тигли, ступки, выпари-

вательные чашки, стаканы, шпатели, воронки Бюхнера. 
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1.7. Технохимические весы и правила взвешивания 

Технохимические весы имеют точность взвешивания 0,01 г. При 

взвешивании необходимо соблюдать следующие правила: 

1. Не переносить весы с одного места на другое. 

2. Перед взвешиванием проверить работоспособность и уравно-

вешенность весов. 

3. Не помещать на чашки весов горячие и грязные предметы. 

4. Снимать с чашек и класть на них грузы и разновесы можно толь 

при арретировании весов. 

5. Разновесы брать пинцетом и ставить на правую чашку, взвеши-

ваемый предмет помещать на левую чашку на бумаге или стеклянной пла-

стинке. 

6. Сначала записать массу и только потом убирать с весов грузы и 

разновесы. 

7. Неработающие весы надо арретировать. 

 

2. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1 
 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ, ОСНОВАНИЙ,  

КИСЛОТ И СОЛЕЙ 

 

Цель работы: на отдельных примерах ознакомиться с химическими 

свойствами некоторых представителей классов неорганических соединений. 

2.1. Экспериментальная часть 

2.1.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа, спиртовая горелка, пробирки, мел, негашеная из-

весть, 2 н и 1:1 растворы HCl, известковая вода, 2 н и 40 %-ный раствор ще-

лочи, растворы CuSO4, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, K2CrO4, металлические Zn и Cu, 

растворы фенолфталеина, лакмуса. 
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2.1.2. Свойства основных оксидов 

Кусочек негашеной извести поместить в пробирку и прилить 3-5 мл 

воды. Разболтать содержимое пробирки. Обратить внимание на раствори-

мость оксида и тепловой эффект реакции. Дать раствору отстояться. В про-

зрачный раствор прилить фенолфталеин или лакмус, наблюдать изменение 

окраски. К какому классу соединений относится полученное вещество? Со-

ставить молекулярное и ионное уравнение реакций и сделать вывод. Со-

держимое пробирки оставить для следующего опыта. 

2.1.3. Свойства кислотных оксидов 

Налить в пробирку несколько миллилитров дистиллированной воды, 

добавить лакмус. Затем пропустить из аппарата Киппа через подготовлен-

ный раствор углекислый газ. Какие изменения наблюдаются? О каком свой-

стве оксидов, подобных диоксиду углерода, свидетельствует этот опыт? 

2.1.4. Свойства щелочей 

В пробирку с раствором Са(ОН)2, полученным из опыта в п.2.1.2, 

прилить несколько капель концентрированной соляной кислоты. Наблю-

дать исчезновение окраски фенолфталеина. Составить ионное уравнение 

реакции. Какими еще свойствами обладают щелочи? Пропустить через про-

зрачный раствор известковой воды углекислый газ из аппарата Киппа. 

Написать соответствующее уравнение реакции. 

2.1.5. Получение и свойства нерастворимых оснований 

а) Налить в пробирку 2-3 мл раствора сульфата меди и добавить к 

нему столько же раствора щелочи. Полученный осадок нагреть, наблюдать 

изменение цвета. Оставить молекулярное и ионное уравнения реакции об-

разования гидроксида и его разложения, сделать вывод об устойчивости 

гидроксида к нагреванию. 

б) В пробирку налить 2-3 мл раствора соли алюминия, по каплям 

прибавлять раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделить на две 

пробирки, в одну прилить разбавленную кислоту, в другую – избыток рас-
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твора щелочи до растворения осадка. Составить молекулярные и ионные 

уравнения реакций и сделать вывод о свойствах гидроксида. 

2.1.6. Взаимодействие кислот с металлами 

На дно пробирки опустить 2-3 кусочка цинка. Прилить соляную кис-

лоту (1:1). Плотно закрыв большим пальцем отверстие пробирки, собрать 

выделяющийся газ, а затем поднести к нему горящую спичку. Какой газ 

выделяется? Всякий ли металл способен вытеснить этот газ из кислоты? 

Какие кислоты реагируют с металлом так же, как соляная? Составить урав-

нения реакций. 

2.1.7. Свойства солей 

Исследовать одно из свойств солей – взаимодействие их друг с дру-

гом. Для этого в пробирку налить несколько капель раствора соли свинца и 

добавить 2-3 капли раствора K2CrO4. Какие изменения наблюдаются? По 

какому признаку можно судить, что произошла реакция обмена? Составить 

молекулярное и ионное уравнения реакций. 

2.2. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

2.3. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Дописать и уравнять схемы реакций: 

K2O + HNO3 → ; ZnO + KOH → ; 

NaOH + CO2 → ; Cu(OH)2 + H2SO4 → ; 

Al(OH)3 + NaOH → ; Fe + HCl → ; 

Zn + H2SO4(разб.) → ; H3PO4 + KOH → ; 

HCl + AgNO3 → ; K3PO4 + CaCl2 → . 
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2. Осуществить следующие переходы: 

K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2; 

Al(OH)3 → Al(OH)2Cl → AlOHCl2 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2. 

 

3. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 

Цель работы: ознакомиться с методом экспериментального опреде-

ления эквивалентной массы вещества. 

3.1. Краткие теоретические сведения [2, c.14] 

Эквивалентом называется такое количество элемента или вещества, 

которое соединяется без остатка с 1 молем атомов водорода или замещает 

такое же количество водорода в химических реакциях. Масса одного экви-

валента элемента или вещества выражается в граммах и называется его эк-

вивалентной массой. 

Эквивалентная масса элемента определяется по формуле 

.
ть)(валентносВ

масса) (атомнаяА
Эm =  

Эквивалентные массы сложных веществ рассчитываются так: 

для кислоты  –       ;
ь)(основност

(кислота)М
Э ты)-m(к =  

для основания  –    ;
ть)(кислотнос

)(основанияМ
Эm(осн) =  

для соли  –              ,
Bn

(соли)М
Эm(соли) =  

где   n – число атомов Ме; 

В – валентность Ме. 
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Расчеты, связанные с определением эквивалента, производятся на ос-

новании закона эквивалентов: массы реагирующих друг с другом веществ 

пропорциональны их эквивалентным массам: 

.
Э

Э

V

m
;

Э

Э

m

m

2

1

2

1

V

m

2

1

m

m

2

1
==  

Эквивалентную массу можно найти опытным путем несколькими ме-

тодами: 

1) методом вытеснения, основанным на определении объема извест-

ного газа, вытесняемого данным количеством вещества; 

2) прямым измерением эквивалентной массы элемента, соединяюще-

гося с определенным объемом водорода или кислорода; 

3) исходя из процентного состава данного элемента с другим элемен-

том, эквивалентная масса которого известна; 

4) путем электролиза раствора или расплава данного вещества с по-

следующим расчетом на основании закона Фарадея: 

,
tI

96500m
Эm =  

где  m – масса выделившегося вещества, г; 

I – сила тока, А; 

t – время, с. 

В данной лабораторной работе эквивалентная масса металла опреде-

ляется методом вытеснения водорода из разбавленных кислот (кроме азот-

ной). 

3.2. Экспериментальная часть 

3.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор, состоящий из двух сообщающихся бюреток, закрепленных в 

штативе (рис.1). Навески магния массой от 0,02 до 0,03 г, 2 н раствор соля-

ной кислоты. 
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Рис.1. Прибор для определения эквивалентной массы металла: 

1 – бюретка с водой; 2 – воронка; 3 – пробирка с металлом 

и кислотой; 4 – пробка с соединительной трубкой 

 

3.2.2. Ход работы 

1. Испытать прибор на герметичность. Для этого надо отметить уро-

вень воды в бюретке 1, плотно закрыть ее пробкой 4. Затем бюретку 2 опус-

кать вниз. Если прибор герметичен, уровень воды во второй бюретке не 

должен резко изменяться. 

2. Получить навеску металла, записать ее массу. 

3. В слепой отросток пробирки 3 положить кусочек металла. 

4. В пробирку налить через воронку 5-6 мл раствора соляной кислоты 

так, чтобы он не попал на металл. 

5. Плотно закрыть пробирку пробкой, записать уровень воды в бю-

ретке (по нижнему мениску). 

6. Стряхнуть навеску металла в кислоту и наблюдать выделение водо-

рода, который будет вытеснять воду. 

7. По окончании реакции дать охладиться пробирке и записать объем 

выделившегося водорода. 

3

4

1

3

2
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8. Найти давление водяного пара при данной температуре по табл.1 и 

записать показания термометра и барометра. 

Таблица 1 

t, oC Па,P OH2
 t, oC Па,P OH2

 t, oC Па,P OH2
 

15 1701,16 19 2195,45 23 2803,29 

16 1816,88 20 2335,42 24 2976,58 

17 1935,52 21 2483,37 25 3260,54 

18 2062,15 22 2639,34   

 

3.3. Обработка результатов опыта 

1. Привести объем выделившегося водорода к нормальным условиям 

по формуле 

,
T

VP

T

VP

0

00
=  

где  P, V, T – данные условия; 

P0, V0, T0 – нормальные условия. 

При этом учесть, что под Р подразумевается парциальное давление 

водорода: 

,PPP ОHатмH 22
−=  

где Ратм – показания барометра; 

ОH2
P – данные табл.1. 

2. Рассчитать эквивалентную массу металла: 

,
Э

Э

V

Mem

2H2 V

mMe

)H(0
=  

где 
2HVЭ = 11,2 л/моль. 

3. Определить процент ошибки опыта по формуле 

% ошибки = .100
Э

ЭЭ

теор
m

практ
m

теор
m

⋅
−
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3.4.. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

3.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Определить мольную массу атома элемента, если эквивалентная 

масса его равна 20, а валентность – 2. Какой это элемент? 

2. Какую валентность проявляет металл, если мольная масса его атома 

равна 207,21, а эквивалентная – 51,8 г/моль ? 

3. Бромид металла содержит 89,88 % брома (по массе). Определить 

эквивалентную массу металла. Какова формула бромида, если металл про-

являет валентность 3? 

4. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

0,4 г другого элемента. Найти эквивалентную массу этого элемента. 

5. Определить эквивалентную массу металла, если 3,4 г его иодида 

содержат 1,9 г иода, эквивалент которого равен 1 молю атомов. 

6. Определить эквивалентную массу свинца, если при нагревании 

1,036 г его в токе кислорода получено 1,116 г оксида. 

7. При сжигании 1 г металла требуется 462 мл кислорода (н.у.). Вы-

числить эквивалентную массу этого металла. 

8. При нагревании 4,3 г оксида металла было получено 580 мл кисло-

рода (при 17 оС и 113,05 кПа). Определить эквивалентную массу металла. 

9. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 мл во-

дорода, измеренного при 21 оС и давлении 104,5 кПа. Найти эквивалентную 

массу металла. 
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4. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ ГАЗА 
 

Цель работы: ознакомиться с методом определения и расчета моле-

кулярных масс газов. 

4.1. Краткие теоретические сведения [1, c.26; 2, c.15-18] 

Относительная молекулярная масса вещества – это масса молекулы, 

выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). Она складывается из отно-

сительных атомных масс элементов, входящих в состав вещества. Напри-

мер: 

Мr (CO2) = 12 + 16·2 = 44 а.е.м. 

Моль – такое количество вещества, в котором содержится столько же 

структурных единиц (молекул, атомов или ионов), сколько и в 12 г углерода 

(изотопа – 12). Число структурных единиц в 1 моле любого вещества посто-

янно – оно равно 6,02·1023 (число Авогадро). 

Масса одного моля, выраженная в граммах или килограммах, называ-

ется его молярной (или мольной) массой. Например: 

М (СО2) = 44 г/моль или 4,4·10-2 кг/моль. 

Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях (Р = 

=101325 Па, Т = 273 К) занимает 22,4 л или 2,24·10-2 м3. Этот объем называ-

ется мольным (Vм). 

Мольные массы газообразных веществ можно определить нескольки-

ми способами: 

1) По мольному объему – 

М(Х) = Vм  ρ, 

где ρ – плотность газа (Х). 

2) По относительной плотности (отношению масс равных объемов 

различных газов при одинаковых условиях) – 

.
m

m
Д

2

1
отн =  
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Но так как .
М

М
Дто,

M

M

m

m

2

1
отн

2

1

2

1
==   Отсюда М1 = Дотн М2. 

Чаще всего молярную массу определяют, имея относительные плот-

ности по водороду или по воздуху: 

М (Х) = 
2НД2 ;   М (Х) = 29Двозд. 

3) По уравнению Менделеева-Клапейрона – 

М (Х) = ,
VP

TRm
 

где R – 8,314 Дж/(моль·К) – газовая постоянная; 

Р – давление, Па; 

Т – температуре по шкале Кельвина (273 + t oC); 

V – объем, м3; 

m – масса данного объема газа, кг. 

4.2. Экспериментальная часть 

4.2.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа 1 с двумя промывными склянками Тищенко 2, напол-

ненными: одна – концентрированной серной кислотой (ρ = 1,84), другая – 

насыщенным раствором гидрокарбоната натрия; технохимические весы и 

разновесы; сухая плоскодонная колба 3 вместимостью 250-300 мл с проб-

кой, комнатный термометр, барометр, карандаш восковой, куски мрамора; 

раствор соляной кислоты (ρ = 1,19), мерный цилиндр (рис.2). 

Рис.2. Установка для определения молекулярной массы углекислого газа 

1
3

2
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4.2.2. Ход работы 

1. Взвесить на технохимических весах с точностью до 0,01 г сухую 

колбу с воздухом и пробкой. Положение нижнего края пробки отметить 

восковым карандашом. 

2. Наполнить колбу углекислым газом из аппарата Киппа. Трубку 

прибора  опускать  на  дно  колбы.  Медленно  пропускать  газ  в  течение  

3-4 мин. Быстро, но осторожно вынуть стеклянную трубку и закрыть колбу 

пробкой до отметки. 

3. Взвесить колбу с углекислым газом. Повторить опыт с заполнением 

колбы и взвешиванием, добившись постоянного результата. 

4. Определить объем колбы, наполнив ее водопроводной водой до 

пробки, измерить затем объем воды мерным цилиндром. 

5. Отметить температуру и давление. 

Все данные занести в табл.2. 

Таблица 2 

Масса колбы 
с воздухом и 
пробкой m1 

Масса колбы с 
углекислым газом 
и пробкой m2 

Объем кол-
бы V, мл 

Темпера-
тура t, оС 

Давление Р, 
Па 

     

4.3. Обработка результатов опыта 

1. По уравнению Менделеева-Клапейрона определить массу воздуха в 

колбе mвозд.  Привести в соответствие  единицы величин всех параметров 

(так, 1 мм рт.ст. = 133 Па; 1 мл = 1·10-6 м3). 

2. Вычислить массу колбы с пробкой без воздуха: 

mк = m1 – mвозд. 

3. Определить массу углекислого газа, заполнившего колбу: 

m(СО2) = m2 – mк. 

4. Рассчитать относительную плотность углекислого газа по воздуху: 

.
m

)m(CO
Д

возд

2
возд =  
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5. Вычислить молекулярную массу CO2 тремя предложенными в тео-

ретической части способами. 

6. Подсчитать процент ошибки опыта: 

% ошибки = .100
М

ММ

теор

практтеор
⋅

−
 

4.4. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

4.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Масса 1 л газа, измеренного при н.у., равна 2,143 г. Определить мо-

лярную массу газа и его относительную плотность по воздуху. 

2. 0,25 л газа (н.у.) имеют массу 0,903 г. Определить молярную массу 

газа. 

3. Масса 1 л газа при 21 оС и 96,23 кПа равна 2,52 г. Чему равны мо-

лекулярная масса газа и его относительная плотность по водороду? 

4. Вычислить молярную массу вещества, если установлено, что  масса 

0,06 л его при 360 К и давлении 69850 Па равна 0,13 г. 

5. При 27 оС и давлении 105,76 кПа объем газа равен 5 л. Какой объем 

займет это же количество газа при 39 оС и давлении 104 кПа? 

6. Масса колбы вместимостью 750 мл, наполненной при 27 оС кисло-

родом, равна 83,3 г. Масса пустой колбы составляет 82,1 г. Определить дав-

ление кислорода. 

7. Вычислить массу 1 м3 воздуха при 17 оС и давлении 83,2 кПа. 

8. Найти молекулярную формулу вещества, содержащего 93,75 % уг-

лерода и 6,25 % водорода, если плотность этого вещества по воздуху равна 

4,41. 

9. 5,1 г порошка, состоящего из магния и его оксида, обработали со-

ляной кислотой. При этом выделилось 3,74 л Н2 (н.у.). Сколько процентов 

магния содержалось в образце? 
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5 ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4 

ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с методом определения тепловых эффек-

тов реакций на примере реакции нейтрализации. 

5.1. Краткие теоретические сведения [2, с.76] 

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теп-

лоты, которое выделяется в результате процесса (экзотермическая реакция) 

или поглощается в ходе реакции (эндотермическая реакция). Раздел термо-

динамики, рассматривающий закономерности протекания термохимических 

реакций, называется термохимией. 

Термохимические уравнения реакций имеют свои особенности:  

1. Тепловой эффект, выражаемый в килоджоулях, относится к тaкому 

количеству молей веществ, которое соответствует коэффициентам:  

2Н2  +  О2  =  2Н2О(ж) + 571,6 кДж (экзотермическая реакция);  
2 моль  I моль    2 моль 

0,5 N2  +  0,5 02 �  N0 − 180 кДж (эндотермическая реакция).  
0,5 моль     0,5 моль   1 моль 

2. В уравнениях с тепловыми эффектами возможны дробные коэффи-

циенты. 

3. Под формулами веществ отмечают агрегатное состояние их, так как 

тепловой эффект зависит от аллотропной разновидности агрегатного состо-

яния вещества: 

2Н2 + 02 = 2Н20 (пар) + 483,6 кДж. 

Сравнить тепловой эффект рассмотренной реакции с тепловым эф-

фектом образования жидкой воды. 

4. С термохимическими уравнениями можно производить все алгеб-

раические действия. 

Существует две системы знаков теплового эффекта реакции. В термо-

химии рассматривается энергетика химических процессов с точки зрения 
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внешнего наблюдателя; при этом экзотермический эффект отмечается +Q , 

а эндотермический эффект отмечается -Q . В термодинамике процессы рас-

сматриваются с точки зрения изменения запаса энергии в самих веществах. 

Поэтому система знаков здесь противоположная. Тепловой эффект обозна-

чается как изменение энтальпии системы ∆Н. Энтальпия - это сложная тер-

модинамическая функция, представляющая собой сумму внутренней энер-

гии и работы расширения системы: 

Н = U + P V. 

Тепловой эффект реакции равен разности между суммой энтальпий 

конечных продуктов и суммой энтальпий исходных веществ: 

∆Нр-ции = Σ Нконеч − Σ Нисх. 

Поэтому в случае экзотермической реакции ∆Н < О (Q > 0), а в случае 

эндотермической – ∆Н > О (Q < 0). 

Если тепловой эффект относится к одному молю вещества, образо-

ванного  из простых веществ, и измерен при стандартных условиях (Р = 

=105 Па и Т = 298К), то он называется стандартной теплотой образования, 

или энтальпией образования соединения. Например: 

.моль/кДж8,241H

;моль/кДж8,285H

0
)пар(ОН.обр,298

0
)ж(ОН.обр,298

2

2

−=∆

−=∆

 

По стандартным энтальпиям образования, вынесенным в справочники 

термодинамических величин, можно судить о прочности соединения и рас-

считать тепловые эффекты сотен тысяч химических реакций. Расчет прово-

дится по основному закону термохимии (закону Гесса): тепловой эффект 

реакции зависит только от начального и конечного состояний реагирующих 

веществ и не зависит от пути, по которому протекает реакция. Отсюда сле-

дует, что тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот 

образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных 

веществ с учетом коэффициентов:  

∆Нр-ции = Σ ∆Н0
обр.конеч − Σ ∆Н0

обр.исх. 
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Например, для реакции: 
С2Н5ОН + 3О2 → 2СО2 + 3Н2О(ж) 

.НН3Н2(H 0
ОННС.обр,298

0
OH.обр,298

0
СО.обр,298циир

)ж(52)ж(22
∆−∆+∆=∆ −  

Энтальпия образования простых веществ равна нулю. 

5.2. Экспериментальная часть 

5.2.1. Приборы и реактивы 
 

Калориметр (рис.3) состоит из стеклянного стакана вместимостью 0,8 

л, в который вставлен другой стакан, вместимостью 0,5 л. Стаканы закрыты 

деревянной крышкой с отверстиями, в которые вставлены мешалка, точный 

термометр (цена деления 0,1°) и воронка для наливания раствора, мерный 

цилиндр, технохимические весы, разновесы, 1 н растворы едкого натра и 

соляной кислоты. 

Рис.3. Общий вид калориметра 
 

5.2.2. Ход работы 

Взвесить на технохимических весах внутренний стакан. Отмерить ци-

линдром 100 мл 1 н раствора едкого натра и влить в стакан. Размешать ме-

шалкой и измерить температуру с точностью до 0,1°C (t1). Отмерить цилин-

дром  100 мл  1 н раствора соляной кислоты, быстро вылить ее через ворон-

ку в сосуд и, перемешивая мешалкой, отметить самую высокую температу-

ру раствора (t2). 
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5.2.3. Обработка результатов опыта 

I. Рассчитать количество выделившейся теплоты по формуле 

q = ∆t Σc, 

где  ∆t = t2 – t1;  

Σc = m1c1 + m2c2 – сумма теплоемкостей; 

m1, m2 – массы внутреннего стакана и раствора соответственно 

(плотность раствора принять за единицу);  

c1 - удельная теплоемкость стекла, с1 = 0,75 Дж/(г·К);  

с2 - удельная теплоемкость раствора, с2 = 4,17 Дж/(г·К). 

2. Вычислить массу HCI в, 100 мл 1 н раствора по формуле  

,
1000

VЭC
m

ра-рМН
HCl

HCl
=  

где   СН = 1 н;   

Vр-ра = 100 мл; 

HClMЭ – эквивалентная масса HCl, г/моль. 

3. Пересчитать тепловой эффект реакции нейтрализации Q на 1 эк-

вивалент кислоты: 

.
Э

Q

m

q

HClMHCl
=  

4. Определить процент ошибки опыта,  если обычно  при  нейтрали-

зации 1 эквивалента сильной кислоты 1 эквивалентом сильной щелочи вы-

деляется 57,1 кДж теплоты: 

% ошибки = ,100
H

)НH(

теор

практтеор

∆

∆−∆
 

где  ∆Нпракт. = -Q;   

∆Hтеор.   = -57,1 кДж. 

5. Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации со-

ляной кислоты едким натром. 
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5.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Сделать рисунок прибора. 

5.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. При соединении 18 г алюминия с кислородом выделяется 547 кДж 

теплоты. Составить термохимическое уравнение реакции. 

2. Термохимическое уравнение реакции разложения известняка: 

CaCO3(к) = СаО(к) + СО2(г) – 157 кДж. 

Сколько теплоты затрачивается на разложение I кг известняка, со-

держащего 10 % примесей ? 

3. Определить тепловой эффект реакции сгорания ацетилена 

С2Н2 + О2 → СО2 + Н2О(пар) 

по стандартным энтальпиям образования веществ и рассчитать, сколько 

теплоты выделится при сгорании 1,12 л ацетилена (н.у.) ? 

4. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 кг метилового спирта 

по схеме:  

СН3ОН(ж) + О2 →  СО2 + Н2О(ж) ? 

5. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж теплоты и получилось 

16,00 г SO2. Определить стандартную энтальпию образования SO2. 

6. Реакция горения аммиака происходит по схеме 

NH3 + 02 → N2 + Н20(ж). 

Образование 4,48 л N2 (н.у.) сопровождается выделением 153,3 кДж 

теплоты.    По  этим  данным  вычислить  тепловой эффект  реакции  и  

стандартную   энтальпию   образования   аммиака,  если  0
)ж(OH,298 2

H∆  =  

-285,8 кДж/моль. 
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7. Для сварки рельсов по методу алюминотермии используют смесь 

алюминия и оксида железа Fe304 Составить термохимическое  уравнение 

восстановления  Fе304 алюминием, если при образовании  1 кг железа выде-

лилось 6340 кДж теплоты. 

8. Вычислить теплотворную способность газа, содержащего 60 % Н2  

и  40 % СН4, используя справочные данные по ∆Н0
298 образования веществ. 

(Теплотворной  способностью  называется  количество  теплоты,  выделяе-

мой 1 т или 1 м3 топлива при полном его сгорании). 

9. Определить ∆Н0
298 образования этилена, используя следующие 

данные: 

С2Н4(г) + 3 02(г) = 2С02(г) + 2Н20(г) ; 

;кДж1323H0
циир −=∆ −         ;кДж5,393H0

СО,298 2
−=∆  

.моль/кДж8,241H0
)г(OH,298 2

−=∆  

10. Вычислить ,H0
MgCO.обр,298 3

∆  пользуясь следующими данными: 

MgO(тв.) + CO2(г) = MgCO3(тв.); 

0
циирН −∆ = -117,7 кДж;          ;моль/кДж5,393H0

)г(CO,298 2
−=∆  

.моль/кДж6,1203H0
OgM,298 −=∆  

11. Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены алю-

минием: CaO, FeO, РbО, CrO3 ? Ответ подтвердить расчетами. 

12. Пользуясь справочными данными, показать, что в стандартных 

условиях реакция ZnO(кр)  + Cu(кр) = CuO(кр) + Zn(кр) невозможна. 

 

6. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Цель работы: установить влияние концентрации, температуры и ка-

тализатора на скорость химической реакции. 
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6.1. Краткие теоретические сведения [1,с.166-174] 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного 

из реагирующих веществ в единицу времени при неизменном объеме си-

стемы: 

,
CC

V
12

21
τ−τ

−
±=  

где C1, С2 − молярная концентрация вещества соответственно в начальный 

момент и в конце реакции;  

τ2 – τ1 − промежуток времени, в течение которого произошел процесс. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, концен-

трации, температуры, катализатора, а для газов − и от давления. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом 

действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна про-

изведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень, 

равную коэффициентам. 

Для гомогенной системы nA + mB = An Bm выражение скорости реак-

ции имеет вид 

V = k [A] n [B]m, 

где k − константа скорости.  

Для гетерогенной системы в выражение скорости реакции твердые 

продукты не включаются. 

Влияние температуры на скорость реакции отражена в правиле Вант-

Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость реак-

ции возрастает в 2-4 раза: 

,
V

V
10

tt

t

t
12

1

2

−

γ=  

где γ − температурный коэффициент, γ = 2-4. 

 



 26

6.2. Экспериментальная часть 

6.2.1. Приборы и реактивы 

Секундомер, термометр, мерные цилиндры, три пронумерованные 

конические колбы вместимостью 50 мл, три пары пронумерованных проби-

рок. Растворы тиосульфата натрия (1M) и серной кислоты (2 н). 

 

6.2.2. Влияние концентрации на скорость реакции 

Исследовать влияние концентрации на скорость на примере реакции 

взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой:  

Na2S2O3(р-р) + H2SO4(р-р) = Na2SO4 + S↓ + H2SO3. 

Признак начавшейся реакции − легкое помутнение раствора от выпа-

дающей серы. Время необходимо фиксировать в самом начале появления 

мутного осадка. 

Заготовить три раствора с различной концентрацией тиосульфата, но 

одинаковых объемов. Для этого в пронумерованные колбы с помощью мер-

ных цилиндров вливать указанные в табл.3 количества раствора соли и ди-

стиллированной воды. В отдельном цилиндре приготовить заданный объем 

кислоты. В момент приливания кислоты к раствору соли включить секун-

домер. Записать время, прошедшее от сливания растворов до появления се-

ры. 

Результаты опыта записать в табл.3. 

Таблица 3 

Номер 
колбы 

Объем рас-
твора тио-
сульфата 

V, мл 

Объем ди-
стиллиро-
ванной во-
ды V, мл 

Концентра-
ция полу-
ченного 

раствора, С 

Объем рас-
твора сер-
ной кислоты 

V, мл 

Время 
τ, с 

Относи-
тельная 
скорость 

τ
=

1
V  

1 15 - 3 5   

2 10 5 2 5   

3 5 10 1 5   
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Начертить график зависимости скорости реакции от концентраций 

реагирующих веществ, выбрав соответствующий масштаб. Написать выра-

жение скорости прямой реакции по закону действия масс. 

Сделать вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на 

скорость химической реакции. 
 

6.2.3. Влияние температуры на скорость химической реакции 

В три пронумерованные пробирки налить по 5 мл раствора тиосуль-

фата натрия, в три других пробирки − по 5 мл раствора серной кислоты. 

Сгруппировать пробирки в три пары: раствор − кислота. 

Определить скорость реакции при комнатной температуре, слив со-

держимое первой пары пробирок в одну пробирку. Вторую пару пробирок 

поместить в стакан с нагретой водой и довести температуру до .комнt +10 С 

и также определить скорость реакции при более высокой температуре. Тре-

тью пару пробирок нагреть еще на 10°С выше предыдущей температуры, 

определить скорость протекания реакции. 

Результаты опытов записать в табл.4.  

Таблица 4 

Номер 
пары 
проби-
рок 

Объем 
раствора 
Na2S2O3  
V, мл 

Объем 
раствора 
H2SO4 
V, мл 

Темпера-
тура рас-
творов t, oC 

Время  
τ, с 

Относи-
тельная ско-

рость 
τ

=
1

V  

Темпера-
турный 
коэффи-
циент 

1 5 5 .комнt     

2 5 5 10t .комн +     

3 5 5 20t .комн +     

 

Построить график зависимости скорости реакции от температуры. 

Рассчитать средний температурный коэффициент. Что он показывает ? 

Сделать вывод о влиянии температуры на скорость химической реак-

ции. 
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6.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

6.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Написать выражение закона действия масс для следующих реак-

ций: 

2H2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж); 

С(тв) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г); 

2NO(г) + О2(г)  = 2NO2(г); 

Zn(тв)  + CO(г) = Zn(тв)  + CO2(г). 

2. В реакции С(тв) + 2H2(г) = CH4(г) концентрацию водорода увеличили в 

два раза. Во сколько раз возрастет скорость реакции ? 

3. Во сколько раз возрастет скорость реакции 2NО(г) + 02(г)= = 2NО2(г), 

если повысить давление в два раза ? 

4. Рассчитать начальную скорость реакции 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г), ес-

ли концентрация СО была равна 0,3 моль/л,  [О2] = 0,5 моль/л, а константа 

скорости − 0,4. 

5. При повышении температуры на каждые 10°С скорость некоторой 

реакции возрастает в два раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реак-

ции, если повысить температуру от 20 до 60 °С ? 

6. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы ско-

рость некоторой реакции, температурный коэффициент которой равен 

двум, увеличилась в восемь раз ? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температура по-

высилась на 30°, γ = 3 ? 
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8. При некоторых условиях в сосуде вместимостью 0,5 л находится 

0,003 моля NO2. Вычислить константу скорости прямой реакции 2NO2(г) → 

N2O4(г), если скорость реакции при данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Начальные концентрации веществ, участвующих в реакции N2(г) + 

3H2(г) = 2NH3(г), равны, моль/л: [N2] − 0,2; [H2] − 0,3; [NH3] − 0. Каковы кон-

центрации азота и водорода  в момент, когда концентрация аммиака станет  

равной  0,1 моль/л ? 

 

7. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 

КАТАЛИЗАТОР. СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 

Цель работы: установить опытным путем влияние катализатора на 

скорость химической реакции, проверить влияние изменения концентрации 

веществ на смещение химического равновесия. 

7.1. Краткие теоретические сведения [1,с.178-184] 

Катализатор − это вещество, которое увеличивает скорость химиче-

ской реакции, оставаясь при этом неизменным. Явление изменения скоро-

сти реакции с помощью катализатора называется катализом.  

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора объясняет-

ся образованием промежуточного продукта, за счет чего снижается энергия 

активации.  

Химическое равновесие − это такое состояние системы, когда ско-

рость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие 

количественно описывается константой равновесия. 

Для гомогенной химической реакции 

nA + mB � kC + lD 

в соответствии с законом действия масс выражения скорости прямой и об-

ратной реакций будут иметь вид: 

V1 = k1 [A] n [B]m;        V2 = k2 [C]k [D] l. 
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Так как в момент равновесия V1 = V2, то 

k1 [A] n [B]m = k2 [C]k [D] l; 

.
]B[]A[

]D[]C[

k

k
mn

lk

2

1 =  

Отношение констант скоростей 
2

1
k

k
обозначают К и называют константой 

равновесия, которая является постоянной при данной температуре величи-

ной. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шате-

лье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо внеш-

нее воздействие (изменить концентрацию, температуру, давление), то это 

воздействие благоприятствует той из двух противоположных реакций, ко-

торая ослабляет оказанное воздействие. 

При повышении концентрации одного из веществ равновесие смеща-

ется в сторону его расходования, а при понижении - в сторону его образо-

вания. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону уменьше-

ния объемов, а при понижении - в сторону увеличения. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндо-

термической реакции, а при понижении – в сторону экзотермической. 

7.2. Экспериментальная часть 

7.2.1. Приборы и реактивы 

Химический стакан вместимостью 50 мл, пробирки, стеклянная па-

лочка, мерный цилиндр, раствор хлорида железа (III) (разбавленный и кон-

центрированный), раствор роданида калия (разбавленный и насыщенный), 

растворы перманганата калия и серной кислоты (1:1), гранулированный 

цинк, кристаллический нитрат калия и хлорид калия.  
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7.2.2. Влияние катализатора на скорость реакции 

Приготовить раствор, состоящий из 1 мл КМnО4 и 5 мл H2SO4. Полу-

ченный раствор разлить в две пробирки. В одну из них насыпать немного 

KNO3 (как катализатор), затем в обе пробирки опустить по грануле цинка. 

Энергично встряхнуть пробирки. Наблюдать, в какой пробирке окраска ис-

чезнет быстрее. 

Цинк вытесняет из кислоты атомарный водород, который выполняет 

роль восстановителя перманганата: 

2KMnO4 + 3H2SO4 + 10H = K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

В результате реакции фиолетовый раствор КMnO4 обесцвечивается. 

Сравнить скорость обесцвечивания раствора в двух пробирках. В пробирке 

с KNO3 происходит вначале образование нитрита калия, играющего роль 

промежуточного соединения: 

KNO3 + 2H = KNO2 + H2O; 

5KNO2 + 3H2SO4 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5KNO3 + 3H2O. 

7.2.3. Смещение химического равновесия 

В химический стакан налить 20 мл дистиллированной воды, пять-семь 

капель разбавленного раствора FeCl3 и три капли разбавленного раствора 

KCNS. Полученный раствор размешать и разлить в четыре пробирки. В од-

ну пробирку добавить три капли концентрированного раствора FeCl3, в дру-

гую − три капли насыщенного раствора роданида калия, в третью − щепот-

ку кристаллов хлорида калия. Раствор в четвертой пробирке оставить для 

сравнения окраски. 

Как изменяется окраска в первых трех пробирках? В какую сторону 

смещается равновесие? Объяснить с точки зрения принципа Ле Шателье. 

Составить выражение константы равновесия для данной обратимой реакции 

FeCl3 + 3KCNS � Fe(CNS)3 + 3KCl. 
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7.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

7.4. Задачи и упражнения для самостоятельного решения 

1. В какую сторону сместится равновесие в следующих реакциях при 

повышении давления; при понижении температуры: 

4НС1(г) + O2(г) � 2Н2O(пар) + 2С12(г) + 113,4 кДж; 

N2О4(г) � 2NO2(г) − 23,2 кДж; 

SО2(г) + 1/2 O2(г) � SО3(г) + 95,2 кДж; 

С(гр) + Н2О(пар) � СO(г) + Н2(г) − 130,2 кДж ? 

2. Как можно изменить концентрации веществ, чтобы сместить рав-

новесие в сторону повышения выхода продукта в следующих реакциях: 

N2(г) + ЗН2(г) �  2NH3(г); 

С(гр) + 2Н2(г) � СН4(г); 

С0(г) + Н20(пар) � С02(г) + Н2(г) ? 

3. Как  сместится  равновесие  обратимой  реакции   2NO(г) + O2(г) � 

� 2NO2(г)  при увеличении давления в два раза ? 
4. В сосуде объемом 0,5 л помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. К мо-

менту равновесия образовалось 0,02 моль NH3. Вычислить константу рав-

новесия. 

5. Равновесие реакции 2NO2 � 2NO + O2  установилось при концен-

трациях, моль/л: [NO2] − 0,02; [NO] − 0,16; [02] – 0,08. Вычислить константу 

равновесия этой реакции. 

6. Вычислить равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции H2 + I2 � 

� 2HI, если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соот-
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ветственно, а равновесная концентрация [НI] =.0,8 моль/л. Вычислить кон-

станту равновесия.  

7. Равновесные   концентрации   веществ   в    обратимой   реакции   

N2 + ЗН2 � 2NH3 составляют, моль/л: [N2] = 4; [H2] = 9; [NH3] = 6. Вычис-

лить исходные концентрации азота и водорода и константу равновесия. 

8. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

Цель работы: научиться проводить расчет и приготовление раствора 

любой заданной концентрации. 

8.1. Краткие теоретические сведения [1] 

Истинным раствором называют однофазную систему переменного со-

става, состоящую из двух и более компонентов. Раствор состоит из раство-

рителя и одного или нескольких растворенных веществ, а также продуктов 

взаимодействия растворителя и растворенных веществ, если оно имеет ме-

сто. 

Состав раствора выражается концентрацией растворенного вещества. 

Концентрация раствора определяется количеством растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве (весовом или объемном) рас-

твора или растворителя. 

Растворы бывают разбавленными − с низкой концентрацией раство-

ренного вещества и концентрированными − с высокой концентрацией рас-

творенного вещества. 

Концентрацию растворов можно выразить следующими способами: 

1) массовая доля растворенного вещества ω − отношение массы рас-

творенного вещества к массе раствора: 

;
m

m

ра-р

вав−=ω  
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2) массовый процент С % − массовая доля растворенного вещества, 

выраженная в процентах, иначе − масса растворенного вещества, выражен-

ная в граммах, находящаяся в 100 г раствора (раньше массовый процент 

назывался процентной концентрацией): 

%;100
m

m
%С

ра-р

вав−=  

3) молярная концентрация С − число молей растворенного вещества, 

содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
Vва-Mв

1000m
С

вав−
=  

где V- объем, выраженный в миллилитрах; 

4) нормальная концентрация Сн - число эквивалентных масс раство-

ренного вещества, содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
VЭ

1000m
С

)вав(m

вав
н

−

−
=  

где  V− объем, выраженный в миллилитрах; 

5) моляльная концентрация Cm − число молей растворенного веще-

ства, содержащихся в 1000 г растворителя: 

;
mM

1000m
С

лярвав

вав
m

−−

−
=  

6) молярная доля вещества N − отношение числа молей данного ве-

щества (компонента) раствора к общему числу молей всех компонентов 

раствора: 

,N
i

вав

νΣ

ν
=

−
 

где  ν  - число молей; 

7) титр раствора Т − количество граммов растворенного вещества, со-

держащихся в одном миллилитре раствора при 20°С. 
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Кроме понятий "разбавленный раствор" и "концентрированный рас-

твор", существуют понятия "насыщенный раствор" и "ненасыщенный рас-

твор", эти понятия неэквивалентны. 

Насыщенный раствор − равновесная система раствора с растворен-

ными веществами. Насыщенный раствор при данной температуре образует-

ся тогда, когда растворяемое вещество прекращает растворяться. 

К насыщенному раствору применяют понятие растворимости, т.е. 

способности вещества растворяться в том или ином растворителе, образуя 

насыщенный раствор. Мерой растворимости вещества в данных условиях 

служит концентрация его насыщенного раствора. Концентрацию насыщен-

ного раствора чаще всего выражают тремя способами: 

1) количеством граммов растворенного вещества в 100 граммах рас-
творителя – 

;
m

100m
R

ля-р

вав−=  

2) количеством граммов растворенного вещества в 1 л раствора – 

,
V

1000m
R вав−=  

где  V − объем раствора, выраженный в миллилитрах; 

3) количеством молей растворенного вещества в 1 л раствора, т.е. мо-

лярной концентрацией – 

,С
VM

1000m
R рар.насыщ

ва-в

вав
−

−
=

⋅
=  

где V − объем раствора, выраженный в миллилитрах. 

Нормальная концентрация раствора и его объем, пошедшие на взаи-

модействие с другим раствором, связаны следующей зависимостью: 

.CVCV
2H2H11 =  
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8.2. Экспериментальная часть  

8.2.1. Приборы и реактивы 
 

Весы  технохимические  с  разновесами,  цилиндры мерные вмести-

мостью  50,  100, 200, 300 мл, стаканы мерные вместимостью 50, 100, 200, 

300 мл, палочки стеклянные, воронки конические, колбы мерные вместимо-

стью 50, 100, 200, 250 мл, ареометры, концентрированные растворы HCI, 

HNO3, H2SO4, Н2Oдист, NaCI, K2Cr2O7, CuSO4·5H2O. 

 

8.2.2. Приготовление раствора соли заданного массового процента 
 

Задание. Необходимо приготовить X г раствора вещества У, массовый 

процент которого в растворе равен С %. 

Студенты получают индивидуальные задания, варианты которых 

приведены в табл.5. 

Таблица 5 

№ 
пп 

Задание Расчеты 

ρ, г/мл 
 

Масса 
рас-
твора 
Х, г 

Соль У 

Процент-
ная кон-
центрация 
С, % 

Количество, г 
Нормаль-
ность рас-
твора СН, 
моль/л 

раство-
ренного 
вещества 

рас-
тво-
рите-
ля 

0 300 NaCl 2,0 6 294 0,346 1,0125 
1 50 NaCl 3,5     
2 100 NaCl 4,5     
3 150 NaCl 3,0     
4 100 NaCl 2,5     
5 250 NaCl 2,0     
6 75 K2Cr2O7 2,5     
7 100 K2Cr2O7 0,75     
8 125 K2Cr2O7 2,0     
9 150 K2Cr2O7 1,5     
10 175 K2Cr2O7 0,5     
11 50 CuSO4·5H2O 5,0     
12 75 CuSO4·5H2O 4,0     
13 100 CuSO4·5H2O 4,5     
14 125 CuSO4·5H2O 3,0     
15 150 CuSO4·5H2O 2,5     
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Прежде всего следует рассчитать массу соли, необходимую для при-

готовления раствора с заданной массовой процентной концентрацией. За-

тем определить массу воды, необходимую для приготовления раствора. Так 

как плотность воды OH2
ρ  = 1 г/мл, то надо отмерить цилиндром нужный 

объем воды в миллилитрах, численно равный массе, выраженной в граммах. 

Затем взвесить рассчитанную массу соли, перенести ее в стакан требуемой 

вместимости, влить отмеренное количество воды и размешать до полного 

растворения соли. После приготовления раствора следует рассчитать его 

нормальную концентрацию, для этого потребуется измерить ареометром 

плотность раствора. 

Все полученные результаты представить в виде табл.5. 

 

8.2.3. Приготовление раствора кислоты заданной  

нормальной концентрации из концентрированной кислоты 

 

Задание. Необходимо приготовить X мл раствора кислоты У, нор-

мальность которой CН, исходя из концентрированного раствора этой кисло-

ты. Каждый студент получает индивидуальное задание. Варианты заданий 

приведены в табл.6. 

Для приготовления раствора необходимо измерить с помощью арео-

метра плотность раствора концентрированной кислоты. По значению изме-

ренной плотности определить в справочной таблице [5] массовый процент, 

затем рассчитать объем концентрированной кислоты, необходимый для 

приготовления X мл раствора этой кислоты заданной концентрации СH. 

Отмерить рассчитанное количество концентрированной кислоты с 

помощью градуированной пипетки. Перенести отмеренный объем в мерную 

колбу требуемого объема X и довести объем раствора дистиллированной 

водой до метки.  

Все полученные результаты представить в виде табл.6. 

 



 38

Таблица 6 

№ 
пп 

Задание 
Исходный рас-
твор концентри-
рованной кислоты 

Приготовление раствора 

Объем 
Х, мл 

Кислота 
У 

Нормаль-
ная кон-
центрация 
СН, моль/л 

ρ, мл 

Массовый 
процент 
кислоты  
С, % 

Необходимый 
объем концент-
рированной 
кислоты V, мл 

Довести 
раствор 
до объе-
ма Х, мл 

0 50 HCl 2,00 1,183 36 8,75 50 
1 100 HCl 0,75     
2 100 HCl 0,60     
3 200 HCl 0,50     
4 250 HCl 0,35     
5 50 HNO3 2,25     
6 50 HNO3 1,75     
7 100 HNO3 0,75     
8 100 HNO3 0,60     
9 200 HNO3 0,50     
10 250 HNO3 0,35     
11 50 H2SO4 4,00     
12 50 H2SO4 5,00     
13 100 H2SO4 2,50     
14 100 H2SO4 3,00     
15 200 H2SO4 1,50     

 

8.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

8.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. Рассчитать массовый процент раствора, полученного растворением 

80 г сахара в 160 г воды. 

2. Рассчитать массы хлорида натрия и воды, необходимые для приго-

товления 250 г 2,5 %-го раствора. 

3. Рассчитать массовый процент раствора, полученного смешением 

300 г 10 %-го раствора HCI и 400 г 20 %-го раствора HCI. 
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4. Какова массовая доля серной кислоты в процентах в растворе, по-

лученном смешением 200 г 10 %-го раствора серной кислоты и 100 г 5 %-го 

сульфата натрия ?  

5. Какая  масса  серной  кислоты  необходима для приготовления 2 л 

2-молярного раствора ? 

6. 250 мл раствора содержат 7 г КОН. Какова молярная концентрация 

этого раствора ? 

7. Какая  масса  фосфорной  кислоты  необходима для приготовления 

2 л  0,1 н раствора ? 

8. Сколько  миллилитров  96 %-го  раствора  серной  кислоты  (ρ = 

=1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты ? 

9. Определить  молярность  36,5 %-гo  раствора  соляной кислоты (ρ = 

=1,18 г/мл). 

10. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осаждения 

2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа (III)? 

11. Для  нейтрализации  20 мл  2-молярного  раствора  H2S04 необхо-

димо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

12. Какой объем 80 %-го раствора H2S04 (ρ = 1,72 г/мл) необходим для 

реакции с 200 мл I,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

13. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции оса-

ждения в виде А1(0Н)3 с 200 мл 0,6 н раствора AICI3 ? 

14. Смешали 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 6 %-го 

раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного осадка ?  

15. Для приготовления насыщенного раствора KCI при 40 оС (313 К) 

взято 50 г воды и 20 г KCI. Какова растворимость KCI в воде при данной 

температуре? 

16. В 300 г горячей воды растворено 219 г K2Cr2O7. Найти массу кри-

сталлов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 293 К. Известно, что растворимость K2Cr2O7, при 293 К равна 

13,1 г на 100 г H2O. 
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9. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Цель работы: ознакомиться с поведением электролитов в водных 

растворах. 

9.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 

Электролитическая диссоциация – распад молекул на ионы под дей-

ствием молекул растворителя. Электролиты – вещества, способные подвер-

гаться электролитической диссоциации. К электролитам относятся кислоты, 

соли и основания. 

Способность к электролитической диссоциации характеризуется сте-

пенью электролитической диссоциации α, т.е. отношением концентрации 

молекул, подвергшихся распаду на ионы, к концентрации всех молекул как 

продиссоциированных, так и непродиссоциированных: 

%.100
С

C

общ

продис
=α  

Степень диссоциации может быть выражена как в долях единиц, так и 

в процентах. 

Электролиты считают сильными при  α ≥ 30 %; к ним относятся неко-

торые кислоты (HCI, HN03, HMnО4, НСlO4, НI, НВг и др.), щелочи и боль-

шая часть солей. 

Запись электролитической диссоциации сильных электролитов: 

HCl → H+ + Cl̄  ; 

Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH̄ ; 

Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + −2
4SO3 . 

Для электролитов средней силы 3 <α < 30 %. К ним относятся, напри-

мер, H3PО4, Mg,(OH)2. Для слабых электролитов  α < 3 %. К слабым элек-

тролитам относятся некоторые кислоты (H2S, H2CO3, HCN, CH3COOH и 

др.), нерастворимые основания, а также NH4OH и H2O.  
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Запись электролитической диссоциации электролитов средней силы и 

слабых электролитов: 

H2CO3¯ �  H+ + HCO3¯; 

HCO3¯ � H+ + −2
3CO ; 

Cu(OH)2 � CuOH+ + OH̄ ; 

CuOH+ � Cu2+ + OH̄ , 

т.е. электролитическая диссоциация ступенчатая и обратимая. 

Количественно обратимые процессы в условиях установившегося 

равновесия можно описать с помощью константы равновесия. Так, для 

угольной кислоты: 

I ступень: H2CO3 � H+ + HCO3¯, 

;105,4
]COH[

]HCO[]H[
'Kq 7

32

3 −
−+

⋅==  

II ступень: −
3HCO � H+ + ,CO2

3
−  

.107,4
]HCO[

]CO[]H[
''Kq 11

3

2
3 −

−

−+

⋅==  

Для суммарного процесса:  H2CO3 � 2H+ + −2
3CO , 

''KqKq'
]COH[

]CO[]H[
Kq

32

3
2

общ
==

−+

 

(в квадратных скобках приведены равновесные молярные концентрации). С 

точки зрения электролитической диссоциации кислотой называют электро-

лит, образующий в растворе катионы водорода Н+ (точнее Н+ + Н2О → Н30
+ 

− катионы гидроксония), а основанием − электролит, образующий анионы 

гидроксила ОН¯. 

Амфотерные гидроксиды типа Ме(OН)n диссоциируют одновременно 

по типу основания и по типу кислоты: 
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H+ + HZnO2¯     �      Zn(OH)2    �    ZnOH+ + OH̄  

�                                          � 
+−

+ HZnO2
2                                       Zn2+ + OH̄  

при добавлении щелочи                      при добавлении кислоты 

H+ + OH̄   →  H2O                             H+ + OH̄  → H2O 

                  
и равновесие смещается влево             и равновесие смещается вправо 

Реакции в растворах электролитов между ионами с образованием 

наименее диссоциируемых веществ называют ионообменными реакциями. 

Уравнения ионообменных реакций, в которых реагирующие вещества пред-

ставлены в виде ионов, называют ионными уравнениями. Ионное уравнение 

отражает реальный процесс в ионообменных реакциях. Ионообменные ре-

акции протекают в сторону образования малодиссоциируемых веществ: 

слабых электролитов, нерастворимых веществ − осадков, газов, комплекс-

ных ионов. Например: 

1. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + 2NaCl; 
               (молекулярное уравнение) 

2Na+ + −2
4SO  + Ba2+ + 2Cl̄  → BaSO4 + 2Na+ + 2Cl̄ ; 

               (полное ионное уравнение) 

−2
4SO  + Ba2- → BaSO4. 

              (краткое ионное уравнение) 

2. Ca(OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O; 

Ca2+ + 2OH̄  + 2H+ + 2Cl̄  → Ca2+ + 2Cl̄  + 2H2O; 

H+ + OH̄  → H2O. 

3. Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2; 

2Na+ + −2
3CO + 2H+ + −2

4SO  → 2Na+ + −2
4SO  + H2O + CO2; 

−2
3CO + 2H+ → H2O + CO2. 

4. Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O; 

Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]
2+ + 2OH̄  + 4H2O. 
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9.2. Экспериментальная часть 

9.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор для проверки электропроводности раствора (рис.4), растворы 

сахара (1M), глюкозы (1M), глицерина (1M), HCI (1н), NaOH (1н), NaCI 

(1н), СН3СООНконц , CH3COOH (1н), NH4OH (1н), NH4OHконц, H2SO4 (1н), 

BaCl2 (1н), Na2SO4 (1н), H2SO4конц, Al2(SO4)3 (1н), ZnSO4 (1н), сухие соли − 

NH4Cl, NaCH3COO. 

Рис.4. Прибор для проверки электропроводности раствора: 
1 – исследуемый раствор;  2 – стакан химический;  3 – изолятор; 
4 – электрохимическая лампа накаливания;  5 – шнур с вилкой; 
6 – электроды 

9.2.2. Электропроводность растворов электролитов и неэлектролитов  

(демонстрационный опыт) 

Электрическая проводимость водных растворов электролитов обу-

словлена направленным движением ионов: катионов − к катоду, анионов − 

к аноду. Для различных веществ с одинаковой концентрацией сила элек-

трического тока является функцией степени электролитической диссоциа-

ции: чем выше α , тем больше сила тока, а значит, тем ярче загорается лам-

почка. По интенсивности свечения лампочки дается сравнительная оценка 

силы электролитов. 
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Диссоциация дистиллированной воды. Налить в стакан 30-50 мл ди-

стиллированной воды. Включить прибор в электрическую сеть. Почему 

лампочка не зажигается? Написать уравнение электролитической диссоциа-

ции воды. 

Электролиты и неэлектролиты. Последовательно наполнить ста-

каны растворами сахара, глюкозы, глицерина, HCI, NaOH и NaCI и изме-

рить электрическую проводимость. После каждого замера промыть дистил-

лированной водой электроды. Отметить зажигание лампочки в растворах 

электролитов. Указать вещества-электролиты и вещества-неэлектролиты. 

Написать уравнения электролитической диссоциации веществ-

электролитов. 

Электролиты сильные и слабые. Провести аналогичные исследова-

ния раствором HCI, NaOH, CH3COOH и NH4OH. Указать сильные и слабые 

электролиты. Написать уравнения их электролитической диссоциации. 

Зависимость степени диссоциации от концентрации электроли-

та. Проверить закон разбавления Освальда, согласно которому при разбав-

лении раствора слабого электролита степень его диссоциации увеличивает-

ся по формуле 

,
C

Kq
=α  

где Kq − константа диссоциации электролита; 

С − его молярная концентрация. 

Налить в стакан 10-15 мл СН3СООН концентрированной, опустить 

электроды, добавляя порциями дистиллированную воду, отметить интен-

сивность свечения лампочки. Опыт повторить с концентрированным 

NH4OH. Объяснить наблюдения. 

Образование сильного электролита из слабых.  В один стакан 

налить 20-30 мл СН3СООН (1н), в другой − 20-30 мл NH40H (1н). Измерить 

их электропроводность. Смешать оба раствора и измерить электропровод-

ность полученного раствора. Что наблюдается? Дать объяснения. Написать 

уравнения протекающей реакции и электролитической диссоциации полу-

ченного соединения. 
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9.2.3. Зависимость концентрации ионов водорода от степени 

электролитической диссоциации кислот 

Исследовать действие уксусной и соляной кислот одинаковой кон-

центрации (1н) на цинк. Для этого положить в две пробирки по кусочку 

цинка одинакового размера. Налить в первую пробирку 1-2 мл HCI, во вто-

рую – 1-2 мл CH3COOH. Наблюдать выделение газа. В какой пробирке и 

почему скорость выделения газа меньше ? Дать необходимые объяснения. 

Написать уравнения протекающих в пробирках реакций. 

 

9.2.4. Смещение ионного равновесия слабого электролита 

Влияние на диссоциацию слабой кислоты ее соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл СН3СООН (1н) и 2-3 капли метилоранжа. Отметить 

окраску индикатора. Чем она обусловлена ? В одну из пробирок добавить 

шпателем несколько кристалликов NaCH3COO. Встряхнуть содержимое до 

полного растворения внесенной соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнения электролитической диссоциации кислоты и 

соли. Показать смещение равновесия диссоциации СН3СООН, применив 

принцип Ле Шателье. 

Влияние на диссоциацию слабого гидроксида его соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл NН4OH (1н) и 2-3 капли фенолфталеина. В одну из про-

бирок добавить несколько кристалликов NH4CI или (NH4)2SO4. Встряхнуть 

несколько раз для растворения соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнение диссоциации NH4ОН и соли аммония. По-

казать смещение равновесия диссоциации NH4OH, применив принцип Ле 

Шателье. 
 

9.2.5. Ионообменные реакции 

Образование слабого электролита. В одну пробирку поместить не-

сколько кристалликов соли аммония и внести 1-2 мл концентрированной 

NaOH. В другую пробирку поместить несколько кристалликов ацетата 
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натрия и прибавить 1-2 мл концентрированной H2SO4. Подогреть поочеред-

но каждую пробирку. Отметить запах выделяющихся газов. 

Написать уравнения в молекулярном и ионном виде. 

Реакция нейтрализации. Поместить в пробирку 1-2 мл HCI (1н), до-

бавить несколько капель метилоранжа, а затем по каплям добавить NaOH 

(1н) до изменения окраски индикатора. Написать уравнение в молекуляр-

ном и ионном виде. 

Образование осадка. Налить в три пробирки по 1-2 мл раствора BaCI2 

(1н), добавить по 1-2 мл: в первую – Na2SO4 (1н), во вторую − H2SО4 (1н), в 

третью – Al2(SO4)3 (1н). 

Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 
 

9.2.6. Амфотерные электролиты 

Налить в пробирку 2-3 мл ZnSO4 (1н) и добавить по каплям NaOH 

(1н) до появления осадка. Содержимое пробирки разделить на две пробир-

ки. В первую добавить NaOH, во вторую − HCI (1н) до исчезновения осад-

ков. Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

9.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

9.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCI, КОН, 

C2H5ОH, СH3COOH, C5H13O6, CHCl3, HBr. 

2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые электро-

литы: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)2, KHCO3, NaH2PO4, CuOHCl, 

Fe(OH)2Br. Написать уравнения электролитической диссоциации. 
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3. Написать математическое выражение констант диссоциации сле-

дующих веществ: H3P04, Mn(OH)2, Fe(0H)3, HCN, H2S, NH4OH. 

4. Какова концентрация ионов С1¯ и Са2+ в 0,1 М растворе CaCI2, если 

степень диссоциации СаС12 65 % ? 

5. В каком из растворов концентрация ионов водорода выше: 0,001 М 

раствор HN03 и I М раствор CH3COOH ? 

6. Рассчитать концентрацию ионов Н+ в 0,4 М растворе H2S . 

7. Рассчитать константу диссоциации НСN, зная степень ее диссоциа-

ции, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

8. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций:  

CuSO4 + H2S → ; Fe(OH)2NO3 + HNO3 → ; 

NaHCO3 + NaOH → ; Fe(OH)2NO3 + KOH → ; 

CH3COOH + KOH → ; KCN + H2SO4 → ; 

(NH4)2SO4 + NaOH → .  

 

10. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9 

ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ. 

рН-МЕТРИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Цель работы: получить четкое представление о реакции среды, ме-

тодах ее определения; с помощью индикаторов и рН-метра изучить меха-

низм гидролиза различных солей. 
 

10.1. Краткие теоретические сведения [1, 2] 

10.1.1. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель 
 

Процесс диссоциации воды на ионы носит название аутопротолиза. 

Вода диссоциирует на ионы как слабый электролит: 

H2O  �  H+ + OH̄ ; 
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Более точно диссоциация протекает следующим образом:  

Н2O + Н2O  �  Н3O
+ + ОН¯, 

где Н3О
+ – ион гидроксония. 

Произведение концентрации ионов водорода и ионов гидроксила в 

любом растворе есть величина постоянная. При 22°С [H+]·[OH¯] = 10-14. Это 

произведение носит название ионного произведения воды. От величины 

[H+] и сопряженной с ней [OH¯] зависит кислотность или щелочность сре-

ды. 

Нейтральная среда раствора  [H+] = [OH¯]  = 10-7 моль/л; кислая среда 

раствора [Н+] > 10-7 моль/л или [OH¯] < 10-7 моль/л; щелочная среда раство-

ра [H+] < 10-7 моль/л или [OH¯] > 10-7 моль/л. 

Количественной характеристикой кислотности среды является водо-

родный показатель рН, равный отрицательному значению логарифма кон-

центрации ионов водорода: 

рН = − lg [Н+]. 

Аналогично существует гидроксильный показатель рОН: 

рОН = − lg [OH¯]. 

Известно, также, что рН + рОН = 14. В нейтральной среде рН = рОН = 7, в 

кислой среде рН < 7, а рОН > 7, в щелочной среде рН > 7, а рОН < 7. 
 

10.1.2. Определение значения рН 
 

Традиционный способ наиболее простой, однако с низкой точностью 

− это способ определения рН с помощью индикаторов − веществ, меняю-

щих окраску в зависимости от концентрации ионов водорода. 

Индикаторы характеризуются интервалом рН перехода окраски. 

Наиболее широко используют индикаторы, приведенные в табл.7. 
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Таблица 7 

 

Индикатор 
Среда (цвет и интервал рН) 

кислая нейтральная щелочная 

Метилоранж 
Оранжевый (4>pH>3,1) 
Красный (pH < 3,1) 

Желтый Желтый 

Лакмус Красный (pH < 5) 
Фиолетовый 

(8>pH>5) 
Синий (pH>8) 

Фенолфтале-
ин 

Бесцветный Бесцветный 
Бледно-розовый (pH>8) 
Малиновый (pH>9,8) 

 
Часто пользуются индикаторной бумагой, на которую наносят инди-

катор. Универсальная индикаторная бумага может менять цвет в широком 

интервале рН, например, от рН = 1 до рН = 14. 

Второй способ − это определение рН с помощью прибора, он характе-

ризуется высокой точностью. В лабораториях используют приборы  рН-340, 

рН-262, ЭВ-74 и др. 

Датчиком величины рН раствора (индикаторным электродом) служит 

стеклянный электрод, мембранная ЭДС которого зависит от концентрации 

ионов водорода в растворе. Внутри стеклянного электрода находится кон-

тактный электрод − серебряная проволока, покрытая тонким слоем хлорида 

серебра, опущенная в стандартный 0,1 М раствор HCI. 

Разность потенциалов, возникающая на стеклянной мембране, являет-

ся функцией разности концентрации ионов водорода в стандартном и ис-

следуемом растворе. Потенциал стеклянного электрода сравнивается по-

тенциометрически с потенциалом стандартного хлорсеребряного насыщен-

ного электрода сравнения (рис.5). 

Элементы измерительной схемы прибора и электронный усилитель, с 

которыми связан датчик ДЛ-02, размещены в металлическом корпусе. Все 

ручки управления выведены на наклонную лицевую панель, на которой 

установлен милливольтметр со шкалой рН = 1-14. Предусмотрена возмож-

ность ручной и автоматической компенсации измерения характеристик 

электродной системы при измерении температуры раствора. Настраивают 

рН-метр по буферным растворам. 
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Рис. 5. Датчик ДЛ-02: 

1 − штанга с треногой; 2 − стандартный хлорсеребряный электрод; 

3 − бачок с насыщенным раствором KCI; 4 − защитные экраны; 

5 − стеклянный электрод; 6 − электролитический ключ; 

7 − стаканчик с исследуемым раствором; 8 − столик 
 

10.1.3. Гидролиз солей 
 

Гидролизом солей называется взаимодействие ионов соли с водой, 

приводящее к образованию малодиссоциируемых веществ. 

В результате гидролиза солей меняется концентрация ионов Н+ или 

ОН¯, поэтому растворы многих солей показывают кислую или щелочную 

реакцию среды. 

По отношению к гидролизу различают несколько типов солей: 

1) Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кис-

лотой (протекает частично): 

а) Анион слабой кислоты одновалентен:  

CH3COONa + H2O � CH3COOH + NaOH,  

в ионном виде 

CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + OH̄ .  

2

6

3

14

5

7

8

ДЛ-02
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В растворе накапливаются ионы ОН¯, рН > 7, среда щелочная. 

б) Анион слабой кислоты многовалентен, гидролиз протекает ступен-
чато: 

I ступень – Na2C03 + H2O � NaHCO3 + NaOH, 

−2
3CO + H2O � HCO3¯ + OH̄ ;     pH > 7; 

II ступень обычно в нормальных условиях не протекает, она возможна 

в определенных условиях (нагревание, разбавление):  

NaHCO3 + H2O � H2CO3 + NaOH; 

HCO3¯ + H2O � H2CO3 + OH̄ . 

Количественной мерой гидролиза является константа гидролиза. Для 

первого типа солей 

.
K

K
K

кисл.сл

OH
гидр

2=  

2) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кис-

лотой: 

а) Катион слабого основания одновалентен: 

NH4Cl + H2O � NH4OH + HCl; 

NH4
+ + H2O � NH4OH + H+.  

В растворе накапливаются ионы Н+, рН < 7, среда кислая. 

б) Катион слабого основания многовалентен, гидролиз протекает сту-

пенчато, преимущественно по I ступени: 

I ступень – ZnCl2 + H2O � ZnOHCl + HCl; 

Zn2+ + H2O � ZnOH+ + H+. 

При определенных условиях (повышение температуры, разбавленные 

растворы) гидролиз может частично идти и по II ступени:  

II ступень – ZnOHCI + H2O �  Zn(OH)2 + HCI; 

ZnOH+ + H2O � Zn(OH)2 + H+. 
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Для второго типа солей 

.
K

K
K

осн.сл

OH
гидр

2=  

3) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кисло-

той, протекает в значительной степени: 

NH4CH3COO + H2O � CH3COOH + NH4OH; 

NH4
+ + CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + NH4OH. 

рН раствора близок к 7 и зависит от силы кислоты и основания: 

.
KK

K
K

осн.слкисл.сл

OH
гидр

2=  

Иногда в случае образования осадка и газа гидролиз протекает до полного 

разложения соли, например: 

Cr2S3 + 6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2S. 

4) Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой, гид-

ролизу не подвергаются, например: 

NaCI + Н2О �; 

Na+ + Cl̄  + Н2О � . 

Так как в продуктах реакции нет слабого электролита, то равновесие 

полностью смещено влево, т.е. гидролиз не происходит, раствор нейтрален, 

рН = 7. 
 

10.2. Экспериментальная часть 

10.2.1. Приборы и реактивы 
 

Химические стаканы вместимостью 50 мл; рН-метр; Al2(SO4)3 (0,1н), 

СН3СООН (0,1 н), NH4OH (0,1 н), CH3COONa (0,1 н), NH4Cl (0,1 н), Na2CО3 

(0,1 н), Н2ОДИСТ, ZnCl2 (0,1 н),  NaNО3  (0,1 н). 
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10.2.2. Окраска индикаторов в различных средах 
 

Налить в шесть пробирок по 2-3 мл дистиллированной воды и доба-

вить в две из них раствор лакмуса, в две другие – метилоранж, в две по-

следние − фенолфталеин (по несколько капель). Записать окраску индика-

торов в нейтральной среде. Добавить в пробирки с разными индикаторами 

по несколько капель щёлочи, в другие три пробирки – по несколько капель 

раствора соляной кислоты. Записать результаты в виде табл.7. 
 

10.2.3. Гидролиз солей. Определение рН среды с помощью рН-метра 
 

Вначале подготовить рН-метр к работе: 

1.  Подключить рН-метр в сеть 220 В с помощью сетевого шнура, 

включить прибор, повернуть ручку "Сеть" по часовой стрелке, при этом за-

горается контрольная лампочка. Прибору дать прогреться в течение 30 мин. 

2.  Ручку "Температура раствора" установить на значение температу-

ры исследуемого раствора. Переключатель "Размах" зафиксирован в поло-

жении "15 рН". 

3. Проверку и настройку рН-метра провести по одному из стандарт-

ных буферных растворов (например, с рН = 1,68; 3,56; 4,06; 6,86; 9,22). 

Применять буферный раствор, рН которого находится в том же диапазоне 

измерения, что и рН исследуемого раствора. Перед каждым погружением в 

стандартный или исследуемый раствор электроды тщательно промыть ди-

стиллированной водой и чрезвычайно осторожно удалить избыток воды с 

их поверхности фильтровальной бумагой. В стакан налить стандартный бу-

ферный раствор с соответствующим значением рН и опустить в него элек-

троды. 

4. Переключатель "Пределы измерения" установить на соответству-

ющий диапазон измерения (например, в положение 1-2 рН, если буферный 

раствор имеет рН = 1,68 и т.д.). Переключатель "Размах" перевести в поло-

жение "3рН". Ручкой потенциометра "Еи" установить стрелку прибора на 
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деление шкалы, отвечающее значению рН стандартного раствора. Пере-

ключатель "Размах" установить снова в положение "15рН". 

5. Проверить показания прибора по стандартным буферным раство-

рам: 4,06 – на диапазоне 2-5 рН; 6,88 – на диапазоне 5-8 рН; 9,22 – на диапа-

зоне 8-11 рН. Проверить показания прибора по буферным растворам 1,66 и 

9,22 рН на диапазоне 1-14 рН. 

6. Для измерения рН исследуемого pacтвора поместить электроды в 

стакан, отметить показания стрелки по нижней шкале и после установления 

переключателей "Пределы измерений" и "Размах" на соответствующих 

диапазонах рН провести отсчет по верхней шкале прибора. 

7. По окончании работы выключить прибор и отключить его от сети. 

Электроды промыть Н2Одист и оставить в Н2Одист. В пять стаканов налить по 

10-15 мл: в первый стакан − Na2CO3 (0,1 н), во второй − NaCH3COO (1 н), в 

третий − NH4CI (0,1 н), в четвертый − ZпС12  (1 н), в пятый − NaNO3 (0,1 н). 

Измерить значения рН этих растворов с помощью рН-метра. Какие из 

исследуемых солей подвергаются гидролизу ? Составить уравнения гидро-

лиза в молекулярном и ионном виде. 
 

10.2.4. Взаимное усиление гидролиза солей 
 

К 5-6 каплям сульфата алюминия прибавить такой же объем карбона-

та натрия. Какой газ выделился и какой образовался осадок? Написать 

уравнение совместного гидролиза данных солей в молекулярном и ионном 

виде. 
 

10.2.5. Влияние температуры на гидролиз 
 

К раствору ацетата натрия прилить 1-2 капли фенолфталеина. Заме-

тить интенсивность окраски индикатора. Нагреть пробирку с раствором до 

кипения. Как изменилась интенсивность окраски индикатора? Объяснить 

полученный результат. Написать уравнения гидролиза в молекулярном и 

ионном виде. 
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10.3. Содержание отчета 
 

1. Название лабораторной работы. 

2. Ее цель. 

3. Отчет по опыту 10.2.2 представить в виде табл.7. Отчет по опыту 

10.2.3 должен описывать устройство, принцип и порядок работы рН-метра, 

данные по рН различных солей представить в виде таблицы, составить 

уравнения гидролиза в молекулярном и ионном виде.  
 

10.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Каково значение рН раствора, концентрация ионов ОН¯ которого 

равна 10 моль/л ? 

2. Какова концентрация ионов водорода и ионов гидроксила раствора, 

рН которого равен 6,3 ? 

3. Определить рН растворов сильных электролитов: 

а) 0,1 М раствора HN03 (α = 0,92); 

б) 0,01 М раствора КОН' (α = 0,93). 

4. Определить рН 0,6 М раствора HCI (Кq, = 3,2·10-8).  

5. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих 

солей: СН3СOОК, NaCN, K3PO4, NH4CI, CuCI2, A12(SO4)3, NH4N03, Na2C03, 

AI 2S3, KCI, FeS04. Указать характер среды водных растворов этих солей. 

6. Рассчитать константу гидролиза и рН водных растворов следующих 

солей: 

а) 0,2 М раствор CH3COONa; 

б) 0,05 М раствор NH4CI. 

7. Написать уравнение совместного гидролиза двух солей: Cr2(SO4)3 и 

Na2S. 
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11. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 10 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с особенностями окислительно-

восстановительных реакций, с важнейшими окислителями и восстановите-

лями, приобрести навыки расстановки коэффициентов двумя методами. 
 

11.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Химические реакции, сопровождающиеся изменением степени окис-

ления элементов, называются окислительно-восстановительными (ОВР). 

Под степенью окисления понимают условный заряд атома, который опре-

деляется числом общих электронных пар, смещенных от одного элемента 

(знак «плюс») к другому (знак «минус»). Если электронные пары не смеще-

ны, степень окисления равна нулю. 

Процесс отдачи электронов в химическом процессе, приводящий к 

повышению степени окисления элемента, называется окислением, а эле-

мент, теряющий электроны, − восстановителем. В роли восстановителей 

могут выступать нейтральные атомы металлов (К, Na, AI, Mg, Zn и др.), 

элементарные отрицательные ионы (I¯, Br̄ , Cl̄ , S2- и др.), а также сложные 

анионы, молекулы, катионы металлов, в которых элемент проявляет одну из 

низких степеней окисления ++−−− 22
222

2
3 Zn,Fe,SO,CrO,NO,SO( и т.п.). 

Процесс принятия электронов, приводящий к понижению степени 

окисления элемента, называется восстановлением, а элемент, принимаю-

щий электроны, − окислителем. В роли окислителя выступают простые ве-

щества, образованные неметаллами (F2, O2, CI2, Br2, I2, S и др.); катионы ме-

таллов, проявляющие одну из высоких степеней окисления (Fe3+, Мп
4+, Sn4+, 

Pb4+ и др.), а также сложные анионы, содержащие элемент с максимальной 

степенью окисления −−−− 2
7243

2
4 OCr,MnO,NO,SO(  и т.п.).  
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Для расстановки коэффициентов в ОВР необходимо помнить основ-

ные положения теории окислительно-восстановительных реакций: 

1) без процесса окисления невозможен процесс восстановления; 

2) количество потерянных электронов должно быть равно количеству 

принятых; 

3) количество одноименных атомов в левой части уравнения должно 

быть равно количеству таких же атомов в правой части этого уравнения . 

Существует два метода расстановки коэффициентов: метод электрон-

ного баланса и метод электронно-ионного баланса (метод полуреакций ). 

Последовательность решения ОВР методом электронного баланса та-

кая. 

1. Определение степени окисления всех элементов в левой и правой 

частях схемы реакции и выявление элементов, изменивших степень окисле-

ния. 

2. Составление схемы перехода электронов, нахождение окислителя и 

восстановителя. 

3. Подобрать множители так, чтобы число отданных и принятых 

электронов было одинаковым. 

4. Расстановка коэффициентов перед окислителем и восстановителем 

и продуктами их восстановления и окисления, затем – перед элементами, не 

изменившими степени окисления: катионами металлов, анионами кислот-

ных остатков, атомами водорода. Проверка правильности решения − по 

числу атомов кислорода. 

Например: 

,OHS)SO(CrSOHSHOCrK 2
0

34

3

242

2

2

6

722 ++→++
+−+

 

2Cr+6  + 6e  =  2Cr+3                   1  −  восстановление; окислитель 

S-2  −  2e  =  S0                                 3  −  окисление; восстановитель 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

 

     6 
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Особенности электронно-ионного уравнения заключаются в том, что 

подбор коэффициентов производится на основании составления полуреак-

ций процесса окисления и восстановления. Для этого составляются: 

I) ионное уравнение реакции с учетом силы электролита и раствори-

мости веществ:  

;OHSOK2SSO3Cr2SOH2SHOCrK2 2
2
4

2
4

32
42

2
72 +++++→++++ −+−+−+−+

           
2) полуреакции:  

−2
72OCr + 14Н+ + 6ē = 2Cr3+ + 7H2O         1 − восстановление; окислитель 

H2S  −  2ē  =  S + 2H+                                3 − окисление; восстановитель; 

3) ионное уравнение с коэффициентами: 

−2
72OCr + 14Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S + 6H+; 

−2
72OCr + 8Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S; 

4) полное молекулярное уравнение: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4Н2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

Для составления полуреакций необходимо знать правила стяжения: 

1. В кислой среде недостаток кислорода компенсируется молекулами 

воды; в противоположной стороне ставятся катионы водорода. 

2. В щелочной среде недостаток кислорода восполняется ионами 0Н¯, 

в противоположной стороне записывается вода. 

3. В нейтральной среде: 

а) если кислорода меньше слева, то применяется правило кислой сре-

ды (слева Н20, справа Н+); 

б) если кислорода меньше справа, то применяется правило щелочной 

среды (слева Н20, справа 0Н¯). 

 

     6 
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11.2. Экспериментальная часть 

11.2.1. Приборы и реактивы 
 

0,5 н растворы веществ: Cr2(S04)3; КМпО4; K2Cr2О7; Na2SO4; NaNО2, 

КI; 3%-й раствор Н202; 6 н NaOH; H2S04 (1:1). 
 

11.2.2. Окисление ионов Cr3+ перекисью водорода 
 

В пробирку налить 2-4 капли раствора соли Cr2(SO4)3, прибавлять 

раствор NaOH до тех пор, пока выпавший первоначально осадок не раство-

рится. К полученному хромиту в щелочной среде добавить несколько ка-

пель раствора Н202. Раствор нагреть до изменения окраски. Составить схему 

реакции и уравнять одним из методов. Сделать вывод о влиянии степени 

окисления на функцию восстановителя. 

11.2.3. Окисление ионов Fe2+ ионами MnO4¯̄̄̄ в кислой среде 

 

В пробирку налить 5-6 капель раствора перманганата калия KMnO4 и 

столько же раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). Затем по каплям прилить 

раствор соли железа FeSO4 до полного обесцвечивания раствора. Реакция 

выражается схемой: 

MnO4¯ + H+ + Fe2+ → Fe3+ + Mn2+ + H2O. 

В обесцвеченный раствор добавить несколько капель раствора рода-

нида калия KCNS. Появление кроваво-красной окраски, характерной для 

раствора Fe(CNS)3, доказывает, что ионы Fe2+  
окислились в ионы Fe3+. Со-

ставить полное уравнение реакции. Указать окислитель и восстановитель. 
 

11.2.4. Окислительные свойства дихромата калия 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и добавить такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В 

первую пробирку прилить 4-5 капель раствора соли железа FeSO4, во вто-

рую – 4-5 капель раствора сульфита натрия Na2SO3, в третью – 4-5 капель 

нитрита натрия NaNO2, в четвертую – 4-5 капель иодида калия KI. 
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11.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

11.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

I. Какие из перечисленных реакций можно отнести к окислительно-

восстановительным: 

K2S04 + BaCI2 →. KC1 + BaS04 ; 

FeCI2 + SnCI4 → FeCI3 + SnCI2; 

Zn + HN03  →  Zn(N03)2 + NO + H2O; 

AI(0H)3 + NaOH  →  Na[AI(0H)4] ? 

2. Уравнять следующие схемы химических реакций : 

Fe + H2SО4конц → Fe2(SО4)3 + SО2 + H2О; 

Mg + HNО3разб  → Мg(NО3)2 + NH4NО3 + H2O; 

AI + KOH + H20 -—  К[А1(OH)4] + H2 ; 

Cr203 + KN03 + KOH → K2CrO4 + KN02 + H2O ;   

NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2Cr04 + NaBr + H2O;  

K2Cr2O7 + KN02 + H2S04 → Cr2(S04)3 + KN03 + K2S04 + H2O;  

K2Cr207 + HCI → CrCI3 + CI2 + КСl + H2O;  

KMnO4 + H2S + H2S04 → MnS04 + S + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + Na2S03 + H2O →  MnO2 + Na2SO4 + KOH;  

KMnO4 + FeS04 + H2S04 → MnS04 + Fe2(S04)3 + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + KNO2 + KOH → K2MnO4 +KN03 + H2O. 

3. Рассчитать, сколько граммов KN02 можно окислить в присутствии 

H2S04 с помощью 30 мл 0,01 M раствора KMnO4. 

4.Определить, какой объем 0,2 М раствора I2 можно восстановить 4 г 

H2S. 
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12. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 11 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ 
 

Цель работы: ознакомиться с работой гальванических элементов.  
 

12.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

При погружении металла в раствор на поверхности раздела возникает 

разность потенциалов за счет гидратации ионов металла и перехода их в 

раствор:  

Me + mH20 � [Ме
+n] · mH2O + nē. 

Разность потенциалов возникающего двойного электрического слоя 

называется электродным потенциалом, а после установления равновесия − 

равновесным электродным потенциалом. Его величина зависит от восста-

новительной активности металла, энтальпии гидратации, температуры и 

концентрации ионов металла в растворе. Определить величину электродно-

го потенциала металла прямым измерением невозможно. Поэтому исполь-

зуют компенсационный метод измерения. Для этого составляют гальвани-

ческий элемент из исследуемого металла, погруженного  в раствор своей  

соли  с концентрацией ионов металла 1 моль/л, и нормального водородного 

электрода. 

Прибор, в котором химическая энергия окислительно-

восстановительных процессов превращается в энергию электрическую, 

называется гальваническим элементом. Электродный потенциал нормаль-

ного водородного электрода принимается за нуль. Разность потенциалов 

гальванического элемента, у которого один полуэлемент − стандартный во-

дородный электрод, а другой − металл в растворе своей соли, принимается 

за стандартный электродный потенциал металла  ).E( o
Me/Me n+ Схема галь-

ванического элемента изображается так: 

Ме/Ме
+n // 2Н+/Н2. 
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Если металл активный, то он выполняет роль анода, а водородный 

электрод − роль катода: 

A (−);   Me − nē  → Ме
+n; 

К (+);   2Н+ + 2ē → Н2. 

Стандартный электродный потенциал такого металла принимается со 

знаком "минус", а для металла, выполняющего роль катода, − со знаком 

"плюс". 

А (−):   Н2 − 2ē → 2Н+ 

К (+);   Ме
+n; + nē  →Meo. 

Ме
+n + Н2 = Ме° + 2Н+ 

Располагая металлы по возрастанию их стандартных потенциалов, 

получают электрохимический ряд напряжения металлов: 

Li/Li + К/К+ Са/Са2+ Na/Na+ Mg/Mg2+ AI/AI 3+ Мn/Мn2+ Zn/Zn2+ 

-3,02 -2,92 -2,87 -2,71 -2,37 -1,7 -1,05 -0,76 
 

Fe/Fe2+ Ni/Ni2+ Sn/Sn2+ Pb/Pb2+ H2/2H+ Cu/Cu2+ Ag/Ag+ 

-0,44 -0,25 -0,13 -0,126 0 +0,34 +0,8 

Чем более отрицательный потенциал, тем сильнее восстановительные 

свойства металлов. Чем правее расположен металл в ряду напряжений, тем 

более сильными окислителями являются ионы металла.  

При работе гальванических элементов роль анода выполняет металл, 

расположенный в ряду напряжений левее, а катода − правее. Если условия 

отличаются от стандартных, то для расчета электродного потенциала поль-

зуются уравнением Нернста: 

,Clg
n

059,0
EE o

+=  

где  Е  – потенциал металла, помещенного в раствор своей соли, В; 

Е
о – стандартный электродный потенциал металла, В; 

n − число электронов, участвующих в данной электродной полуреак-

ции; 

С  − концентрация ионов металла, моль/л. 
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ЭДС гальванического элемента определяется по формуле  

ЭДС = Ек - Еа . 

12.2. Экспериментальная часть 

12.2.1. Приборы и реактивы 
 

Два батарейных стакана вместимостью по 200 мл, медная и цинковая 

пластины, U-образная трубка, заполненная раствором KCI с агар-агаром, 

потенциометр Р-307, нормальный элемент Вестона, растворы CuS04 (1 M), 

ZnSO4 (1 M), CuS04 (0,1 M), ZnS04 (0,1 М). 
 

12.2.2. Измерение ЭДС элемента Якоби-Даниэля 
 

1. Собрать гальванический элемент по схеме (рис.6): 

Zn / ZnS04 (1 M) // CuS04 (1 M) / Сu . 

Для этого сосуды промыть дистиллированной водой и наполнить до 

метки: один сосуд – 1 М раствором ZnS04, другой − 1 M раствором CuS04. 

Вставить в раствор ZnS04 цинковый электрод, а в раствор CuS04 -медный, 

растворы соединить электролитическим мостиком. 

2.К зажимам 1 (X1) или 2 (X2) подключить электроды исследуемого 

элемента, соблюдая полярность . 

3. Переключатель 21 установить в положение X1 или X2 в зависимо-

сти от того, к каким зажимам подключены электроды исследуемого элемен-

та. 

4. Включить дополнительное сопротивление нажатием кнопки 18 и 

последовательным вращением ручек 6, 7, 8, 9, 10, 11 декадных переключа-

телей произвести грубое уравновешивание (компенсирование) ЭДС иссле-

дуемого элемента до установления стрелки гальванометра в нулевое поло-

жение.  

5. Выключают кнопку 18 и включают кнопку 19, последовательным 

вращением указанных выше ручек декадных переключателей производят 

точное уравновешивание ЭДС исследуемого элемента. 
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6. Значение ЭДС исследуемого элемента отсчитывают по цифрам в 

окошках 12-17. Для этого цифровые значения в окошках умножают на 

множитель, стоящий у окошка, и полученные данные суммируют. 
 

Рис. 6. Панель потенциометра Р-307: 

1 и 2 – зажимы исследуемого гальванического элемента (X1 и Х2); 3 – зажи-

мы гальванометра: 4 – зажимы нормального элемента (НЭ); 5 – зажимы ба-

тарей (Б); 6-11 – ручки декадных переключателей; 12-17 – числовые значе-

ния ЭДС для шести декадных сопротивлений; 18 – кнопка для включения 

дополнительного сопротивления; 19 - кнопка для включения декадных со-

противлений; 20 - кнопка для успокоения колебания стрелки гальванометра; 

21 – ручка переключателя для включения нормального элемента и исследу-

емого элемента; 22 – ручка переключателя для установки числового значе-

ния ЭДС нормального элемента при заданной температуре; 23 и 24 – ручки 

для грубой настройки потенциометра по рабочему току; 25 и 26 – ручки для 

точной настройки потенциометра по рабочему току 
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Результаты измерения заносят в табл.8. 

Таблица 8 

Элемент 
ЭДС элемента, В Ошибка 

Еэкс Етеор 
абсо-
лютная 

относи-
тельная 

Zn/ZnS04 (1 M)//CuS04 (1 M)/Сu     

Zn/ZnS04 (0,1 M)//CuS04 (0,1 M)/Сu     

7. Из сосуда выливают 1 М раствор ZnS04 и 1 M раствор CuSO4, элек-

троды промывают дистиллированной водой, а затем сосуды заполняют до 

метки 0,1 М растворами ZnSО4 и CuSO4. ЭДС элемента измеряют компен-

сационным методом. 

Обработка результатов 

1. Вычислить теоретическое значение ЭДС элементов, приведенных в 

таблице, по уравнению Нернста. 

2. Вычислить абсолютную ошибку по формуле ∆Е = Еэкс − Етеор. 

3. Рассчитать относительную ошибку ЭДС элемента по уравнению 

.
E

100E
E%

теор

⋅∆
=∆  

 

12.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

12.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

I. Написать схему гальванического элемента, в основе работы которо-

го лежит окислительно-восстановительная реакция: 

Pb(NO3)2 + Fe → Fe(NO3)2 + Pb. 
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2. При какой концентрации ионов Zn2+ (моль/л) потенциал цинкового 

электрода будет на 0,015 В меньше его стандартного электродного потен-

циала (ответ 0,3 моль/л)? 

3. Марганцевый   электрод   в  растворе  его  соли  имеет   потенциал  

-1,236 В. Вычислить концентрацию ионов Мn2+  (в молях на литр). 

4. Составить схему, написать уравнения электродных процессов и 

вычислить ЭДС медно-никелевого гальванического элемента, в котором 

[Сu2+] = 0,01 моль/л, a [Ni2+] = 0,1 моль/л. 

5. Составить схемы двух гальванических элементов, в одном из кото-

рых медь была бы катодом, а в другом − анодом. Написать для каждого из 

этих элементов уравнения реакций, протекающих на катоде и аноде. 

6. При какой концентрации ионов Сu2+ (моль на литр) значение по-

тенциала медного электрода становится равным стандартному потенциалу 

водородного электрода ? 

7. Какой гальванический элемент называется концентрационным ? 

Составить схему, написать уравнения электродных процессов и вычислить 

ЭДС гальванического элемента, состоящего из серебряных электродов, 

опущенных: первый − в 0,01 н, а второй − в 0,1 н растворы AgNO3. 

 

13. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 12 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

Цель работы: рассмотреть механизм и условия протекания электро-

химической коррозии, провести сравнение с химической коррозией. 
 

13.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Коррозией называют разрушение металла под действием окружаю-

щей среды. Коррозия по механизму протекания делится на химическую и 

электрохимическую. Химическая коррозия возникает при взаимодействии 

металлов с сухими газами или жидкостями, не являющимися электролита-
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ми. Почти все металлы при повышенной температуре реагируют с кислоро-

дом, галогенами, серой, сернистым газом. Примеры химической коррозии: 

4Fe + 3 O2 → 2Fe2O3 ; 

2Fe + 3CI2 → 2FeCI3. 

Большинство металлов, соприкасаясь с электролитом − водными рас-

творами солей, кислот, оснований, способны проводить электрический ток. 

Так как в машиностроении применяются неоднородные металлы (сплавы), 

содержащие примеси, то создаются условия для работы гальванического 

элемента. В возникшей микрогальванопаре роль анода выполняет участок с 

более отрицательным электродным потенциалом, а катода − с более поло-

жительным потенциалом. Анодные участки гальванических пар подверга-

ются разрушению, а на катодных участках происходит восстановление 

окислителей − деполяризаторов. Наиболее часто встречаются два вида ка-

тодного процесса: 

1) восстановление ионов водорода − коррозия с водородной деполя-

ризацией: 

2Н+ + 2е → Н2 ; 

2) восстановление молекул кислорода в нейтральной, щелочной сре-

дах:  

O2 + 2Н2O + 4ē = 4OН¯ 

и в кислой среде: 

02 + 4Н+ + 4ē = 2Н2O. 

Это коррозия с кислородной деполяризацией. Типичным случаем 

коррозии с поглощением кислорода может служить ржавление техническо-

го железа (чугунов) во влажном воздухе. Роль анода выполняет железо, 

o
Fe/Fe 2E

+
=-0,44В, а катода − цементит Fe3С, электродный потенциал кото-

рого более положителен. 

Анод:  Fe° − 2ē → Fe2+. 

Катод: (Fe3C) : O2 + 2H2O + 4ē = 4OН¯.  
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Продуктом коррозии является гидроксид железа (II), постепенно 

окисляющийся до гидроксида железа (III): 

Fe2+ + 2OH̄  = Fe(OH)2; 

4Fe(OH)2 + O2 + 2Н2O = 4Fe(OH)3. 

Все применяемые способы защиты от коррозии можно разделить на 
три группы: 

1) различные покрытия (металлические, неметаллические, химиче-

ские); 

2) обработка среды, в которой находится металл (ингибиторы);  

3) электрохимические методы (протекторная, катодная защиты). 

 

13.2. Экспериментальная часть 

13.2.I. Приборы и реактивы 

 

Растворы: HCI (0,1н), Н2S04 (2н), K3[Fe(CN)6]; металлы: Zn, Сu, AI, Fe, 

Sn. 

13.2.2. Влияние образования гальванической пары  

на коррозию металла 
 

1. Налить в пробирку немного 0,1н раствора соляной кислоты и по-

грузить в него кусочек цинка. Что наблюдается? Составить уравнение реак-

ции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к цин-

ку. Выделяется ли водород на меди? Прикоснуться в растворе проволочкой 

к цинку и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что является като-

дом и что анодом в данной гальванической паре? Составить уравнения 

электродных процессов при коррозии. В каком случае процесс протекает 

интенсивнее? 

2. Налить в пробирку немного 2н раствора серной кислоты и погру-

зить в него кусочек алюминия. Что наблюдается ? Составить уравнение ре-

акции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к 

алюминию. Выделяется ли водород на меди ? Прикоснуться в растворе про-
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волочкой к алюминию и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что 

является катодом и что анодом в данной гальванической паре? Составить 

уравнения электродных процессов при коррозии. 

13.2.3. Коррозия оцинкованного и луженого железа 
 

B две пробирки налить до половины объема дистиллированной воды 

и добавить по 5-6 капель 2н раствора серной кислоты и красной кровяной 

соли K3[Fe(CN)6] (эта соль является чувствительным реактивом на присут-

ствие в растворе ионов Fe2+, с которыми образует интенсивное окрашенное 

соединение Fe3[Fe(CN6)]2 − турнбулеву синь). В одну из пробирок опустить 

железную проволоку, соединенную с цинком, в другую − железную прово-

локу, соединенную с оловом. Наблюдать через некоторое время изменение 

окраски в одной из пробирок. Чем это объясняется ? Почему в другой про-

бирке синее окрашивание не появляется ? Составить уравнения коррозии 

оцинкованного и луженого железа в кислой среде. 

13.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

13.4. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Чем отличается коррозия технического железа в кислой среде от 

коррозии его в нейтральной среде ? 

2. Какие металлы интенсивно разрушаются в щелочной среде ? 

3. Как протекает коррозия железа, покрытого никелем, в атмосфере 

при нарушении целостности покрытия ? 

4. В каком случае коррозия протекает интенсивнее: при контакте же-

леза с никелем или с оловом, в нейтральной или кислой средах ? 
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5. Какой металл целесообразнее выбрать для протекторной защиты от 

коррозии свинцовой оболочки кабеля: цинк, магний или хром ? Почему ? 

Составить уравнения катодного и анодного процессов атмосферной корро-

зии. Какой состав продуктов коррозии ? 

6. Составить уравнения анодного и катодного процессов с кислород-

ной и водородной деполяризацией при коррозии пары «алюминий-железо». 

Какие продукты коррозии образуются в первом и втором случаях ? 

7. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая 

медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрее 

образуется ржавчина ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодно-

го процессов коррозии этих пластинок. Каков состав продуктов коррозии ? 

8. Какой металл целесообразней выбрать для протекторной защиты 

стального корпуса судна: магний, алюминий, медь ? Почему ? Составить 

уравнения анодного и катодного процессов атмосферной коррозии. Каков 

состав продуктов коррозии ? 

9. Как происходит атмосферная коррозия луженой меди при наруше-

нии покрытия ? Составить уравнения анодного и катодного процессов. 

10. Железное изделие покрыли свинцом. Какое это покрытие − анод-

ное или катодное ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии при нарушении покрытия во влажном воздухе и в со-

ляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях ? 

14. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 13 

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ СОЛЕЙ 

 

Цель работы: рассмотреть процессы, протекающие при электролизе 

на металлических и инертных электродах. 

14.I. Краткие теоретические сведения [1; 2, с.293-304] 

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, 

протекающий на электродах под действием внешнего источника постоянно-
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го тока. Сущность процесса электролиза заключается в восстановлении на 

катоде и в окислении на аноде. Электроды, на которых происходит разряд 

ионов, могут быть нерастворимыми (графит, платина) и растворимыми 

(цинк, медь, никель). 

Различают электролиз растворов и расплавов. Рассмотрим электролиз 

водного раствора соляной кислоты, осуществляемый в электролизере 

(рис.7). 

Рис.7. Электролизная ванна 

Катионы водорода, образующиеся при диссоциации соляной кислоты 

(HCl � H+ + Cl̄ ), притягиваются к катоду, получают от него электроны и 

восстанавливаются:  

К (−): 2Н+ + 2ē = o
2H , 

а ионы хлора С1¯, притягиваясь к аноду, отдают ему электроны и окисля-

ются:  

2Cl̄  − 2ē = o
2Cl . 
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Разность потенциалов, равная по величине ЭДС возникшего гальва-

нического элемента, которую необходимо приложить извне для того, чтобы 

начал протекать электролиз, называется напряжением разложения )E( теор
разл . 

Дополнительное напряжение, которое необходимо приложить для протека-

ния данного электродного процесса с определенной скоростью, называется 

перенапряжением η. Последнее вызывается затрудненностью разрядки то-

го или иного иона при данных условиях электролиза. Оно зависит от при-

роды ионов, материала электрода, состояния поверхности электрода, соста-

ва электролита, температуры и других факторов: 

.ЕE теор
разл

реальн
разл −=η  

При разрядке ионов металлов перенапряжение − очень малая величи-

на. Значительных величин оно достигает при разрядке водорода и кислоро-

да. Последовательность разрядки ионов при электролизе такова: 

1. На катоде − в первую очередь восстанавливаются ионы с более по-

ложительным потенциалом разложения (в силу высоких значений перена-

пряжения выделения водорода становится возможным восстановление из 

водных растворов всех металлов, стоящих в ряду напряжений после алю-

миния). 

2. На аноде − окисляются частицы, имеющие более отрицательный 

потенциал разложения, в такой последовательности: 

 S2-/So; o
2I/I2 −  o

2Br/Br2 −  o
2Cl/Cl2 −  +− + H4O/OH2 o

2  

реальн
разлE , В 0,48 0,53 1,07 1,36 1,7 

 
 −− 2

82
2
4 OS/SO  −

3NO  −3
4PO  o

2F/F2 −  

реальн
разлE , В 2,01 2,5 2,6 2,85 

То есть из водного раствора могут окисляться на аноде только ионы 

бескислородных кислот, ионы кислородсодержащих кислот и ион фтора в  
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1. ОБЩАЯ ЧАСТЬ 

1.1. Цель и организация лабораторных работ 

Лабораторные работы имеют целью ознакомить студентов с практи-

ческими приемами простейших химических исследований, закрепить теоре-

тические сведения, полученные на лекциях. 

При подготовке к лабораторным работам студент должен: 

1) изучить теоретические вопросы по данной теме; 

2) выполнить задачи или упражнения, указанные в рабочем плане; 

3) заполнить в тетради для лабораторных работ пункт «Содержание опы-

та». 

№ 
пп 

Содержание опыта Уравнения реакций Наблюдения Выводы 

1 2 3 4 5 

1.2. Правила работы в лаборатории 

При работе в химической лаборатории необходимо выполнять следу-

ющие общие правила: 

1. Перед лабораторной работой надо тщательно изучить теоретиче-

ские вопросы, касающиеся данной темы; свойства веществ, используемых 

при проведении опытов, а также правила работы с химическими приборами 

и оборудованием. 

2. Точно соблюдать порядок и последовательность проведения опыта. 

3. Соблюдать меры предосторожности и правила техники безопасно-

сти. 

4. Внимательно следить за ходом опыта, отмечать наблюдения. 

5. Приборы и реактивы общего пользования не уносить на свои рабо-

чие места. 

6. Не выбрасывать в водопроводные раковины твердые осадки, бума-

гу, не выливать растворы кислот и щелочей. Пользоваться для этого специ-

ально подготовленной посудой. 
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7. При проведении опытов пользоваться только чистой посудой (в от-

дельных случаях посуда в обязательном порядке должна быть сухой). 

8. После окончания работы поставить на место оборудование и при-

боры. Привести в порядок рабочее место. Вымыть посуду. 

1.3. Правила техники безопасности 

1. Не допускать действий, которые могли бы привести к возник-

новению опасности для работающего и окружающих. 

2. Выполнять только лишь опыты, предусмотренные планом. 

3. Количество реактивов, посуду и приборы применять строго в 

соответствии с содержанием опыта. 

4. Избегать контакта реактивов (особенно концентрированных 

кислот, щелочей, сильных окислителей) с кожей тела. 

5. Все опыты с ядовитыми и имеющими резкий запах веществами 

проводить только в вытяжном шкафу при включенной вентиляции. 

6. После завершения опыта с выделением газов немедленно оста-

новить реакцию, вылив содержимое пробирки в специальную склянку. 

7. Не нюхать выделяющиеся газы непосредственно из сосуда. Для 

определения запаха газа сосуд держат на расстоянии 20-30 см от носа, осто-

рожно вдыхают воздух, слегка направляя рукой его ток от сосуда к себе. 

8. Все опыты выполнять стоя. 

9. Не засасывать в пипетку ртом концентрированные кислоты и 

щелочи, использовать для этого резиновую грушу. 

10. При разбавлении концентрированных кислот (особенно серной 

кислоты) лить кислоту в воду тонкой струйкой, перемешивая, но не наобо-

рот! 

11. При ожогах кислотами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 10 %-ным раствором соды. 

12. При ожогах щелочами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 5 %-ным раствором уксусной или борной кислоты. 
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13. При попадании кислот в глаза немедленно промыть их проточ-

ной водой, а затем 3 %-ным раствором питьевой соды. 

14. При попадании щелочей в глаза немедленно промыть их про-

точной водой, а затем 2 %-ным раствором уксусной кислоты. 

15. Категорически запрещается пробовать реактивы на вкус. 

16. Запрещается приносить в лабораторию продукты питания, при-

нимать в лаборатории пищу, пить, курить, а также громко разговаривать. 

17. Перед уходом из лаборатории следует обязательно тщательно 

вымыть руки. 

18.   Необходимо быть в лаборатории собранным и дисциплинирован-

ным. 

1.4. Правила пользования реактивами 

1. Для выполнения эксперимента использовать реактивы в тех ко-

личествах, которые указаны в описании опытов. 

2. Сухие вещества брать шпателем, жидкости – пипетками. Ис-

пользовать бюретки, мерную посуду. 

3. Пользоваться реактивами, находящимися в склянках с этикет-

ками. 

4. Взятое из склянки излишнее количество реактива (особенно 

жидкости) обратно не возвращать во избежание загрязнения. 

5. Не путать пробки со склянок. После пользования реактивом не-

медленно закрыть склянку пробкой. Несоблюдение этого требования может 

привести к несчастному случаю. 

6. После употребления реактива склянку поставить на место. 

7. Все реактивы находятся в склянках, расположенных в специ-

альных штативах или на полке лабораторного стола. Концентрированные 

кислоты, щелочи, а также ядовитые и имеющие резкий запах вещества 

находятся в вытяжном шкафу, где они должны оставаться все время. 
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8. При взятии жидкости не касаться пипеткой стенок пробирки, 

для каждого реактива использовать отдельную пипетку. 

1.5. Правила противопожарной безопасности 

1. С огнеопасными реактивами работать вдали от огня. 

2. Нагревая пробирку с реактивом, держать ее слегка наклонно, 

отверстием от себя и окружающих. Содержимое периодически встряхивать. 

Пламя должно касаться преимущественно боков пробирки, а не ее дна. 

3. Категорически запрещается производить нагрев в герметически 

закрытых сосудах. 

4. Нагретые предметы брать только с помощью специальных пин-

цетов, зажимов, держателей. 

5. При загорании органических растворителей использовать для 

тушения песок, асбестовое одеяло, огнетушители. Запрещается использо-

вать для этих целей воду. 

6. При отравлениях и ожогах немедленно обратиться к преподава-

телю, а затем к врачу. 

7. При тепловых ожогах кожи в качестве доврачебной экстренной 

помощи смочить ожог концентрированным раствором KMnO4.  

8. Уходя из лаборатории, проверить, выключены ли газ, вода, 

электричество. 

1.6. Химическая посуда 

Стеклянная посуда делится на три группы: 

1. Посуда общего пользования – пробирки, колбы, стаканы, во-

ронки, промывалки, палочки, трубочки. 

2. Посуда специального назначения – эксикаторы, промывные 

склянки, аппарат Киппа. 

3. Мерная посуда – мерные цилиндры, пипетки, бюретки, колбы. 

Наиболее употребляемая фарфоровая посуда: тигли, ступки, выпари-

вательные чашки, стаканы, шпатели, воронки Бюхнера. 
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1.7. Технохимические весы и правила взвешивания 

Технохимические весы имеют точность взвешивания 0,01 г. При 

взвешивании необходимо соблюдать следующие правила: 

1. Не переносить весы с одного места на другое. 

2. Перед взвешиванием проверить работоспособность и уравно-

вешенность весов. 

3. Не помещать на чашки весов горячие и грязные предметы. 

4. Снимать с чашек и класть на них грузы и разновесы можно толь 

при арретировании весов. 

5. Разновесы брать пинцетом и ставить на правую чашку, взвеши-

ваемый предмет помещать на левую чашку на бумаге или стеклянной пла-

стинке. 

6. Сначала записать массу и только потом убирать с весов грузы и 

разновесы. 

7. Неработающие весы надо арретировать. 

 

2. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1 
 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ, ОСНОВАНИЙ,  

КИСЛОТ И СОЛЕЙ 

 

Цель работы: на отдельных примерах ознакомиться с химическими 

свойствами некоторых представителей классов неорганических соединений. 

2.1. Экспериментальная часть 

2.1.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа, спиртовая горелка, пробирки, мел, негашеная из-

весть, 2 н и 1:1 растворы HCl, известковая вода, 2 н и 40 %-ный раствор ще-

лочи, растворы CuSO4, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, K2CrO4, металлические Zn и Cu, 

растворы фенолфталеина, лакмуса. 
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2.1.2. Свойства основных оксидов 

Кусочек негашеной извести поместить в пробирку и прилить 3-5 мл 

воды. Разболтать содержимое пробирки. Обратить внимание на раствори-

мость оксида и тепловой эффект реакции. Дать раствору отстояться. В про-

зрачный раствор прилить фенолфталеин или лакмус, наблюдать изменение 

окраски. К какому классу соединений относится полученное вещество? Со-

ставить молекулярное и ионное уравнение реакций и сделать вывод. Со-

держимое пробирки оставить для следующего опыта. 

2.1.3. Свойства кислотных оксидов 

Налить в пробирку несколько миллилитров дистиллированной воды, 

добавить лакмус. Затем пропустить из аппарата Киппа через подготовлен-

ный раствор углекислый газ. Какие изменения наблюдаются? О каком свой-

стве оксидов, подобных диоксиду углерода, свидетельствует этот опыт? 

2.1.4. Свойства щелочей 

В пробирку с раствором Са(ОН)2, полученным из опыта в п.2.1.2, 

прилить несколько капель концентрированной соляной кислоты. Наблю-

дать исчезновение окраски фенолфталеина. Составить ионное уравнение 

реакции. Какими еще свойствами обладают щелочи? Пропустить через про-

зрачный раствор известковой воды углекислый газ из аппарата Киппа. 

Написать соответствующее уравнение реакции. 

2.1.5. Получение и свойства нерастворимых оснований 

а) Налить в пробирку 2-3 мл раствора сульфата меди и добавить к 

нему столько же раствора щелочи. Полученный осадок нагреть, наблюдать 

изменение цвета. Оставить молекулярное и ионное уравнения реакции об-

разования гидроксида и его разложения, сделать вывод об устойчивости 

гидроксида к нагреванию. 

б) В пробирку налить 2-3 мл раствора соли алюминия, по каплям 

прибавлять раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделить на две 

пробирки, в одну прилить разбавленную кислоту, в другую – избыток рас-
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твора щелочи до растворения осадка. Составить молекулярные и ионные 

уравнения реакций и сделать вывод о свойствах гидроксида. 

2.1.6. Взаимодействие кислот с металлами 

На дно пробирки опустить 2-3 кусочка цинка. Прилить соляную кис-

лоту (1:1). Плотно закрыв большим пальцем отверстие пробирки, собрать 

выделяющийся газ, а затем поднести к нему горящую спичку. Какой газ 

выделяется? Всякий ли металл способен вытеснить этот газ из кислоты? 

Какие кислоты реагируют с металлом так же, как соляная? Составить урав-

нения реакций. 

2.1.7. Свойства солей 

Исследовать одно из свойств солей – взаимодействие их друг с дру-

гом. Для этого в пробирку налить несколько капель раствора соли свинца и 

добавить 2-3 капли раствора K2CrO4. Какие изменения наблюдаются? По 

какому признаку можно судить, что произошла реакция обмена? Составить 

молекулярное и ионное уравнения реакций. 

2.2. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

2.3. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Дописать и уравнять схемы реакций: 

K2O + HNO3 → ; ZnO + KOH → ; 

NaOH + CO2 → ; Cu(OH)2 + H2SO4 → ; 

Al(OH)3 + NaOH → ; Fe + HCl → ; 

Zn + H2SO4(разб.) → ; H3PO4 + KOH → ; 

HCl + AgNO3 → ; K3PO4 + CaCl2 → . 
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2. Осуществить следующие переходы: 

K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2; 

Al(OH)3 → Al(OH)2Cl → AlOHCl2 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2. 

 

3. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 

Цель работы: ознакомиться с методом экспериментального опреде-

ления эквивалентной массы вещества. 

3.1. Краткие теоретические сведения [2, c.14] 

Эквивалентом называется такое количество элемента или вещества, 

которое соединяется без остатка с 1 молем атомов водорода или замещает 

такое же количество водорода в химических реакциях. Масса одного экви-

валента элемента или вещества выражается в граммах и называется его эк-

вивалентной массой. 

Эквивалентная масса элемента определяется по формуле 

.
ть)(валентносВ

масса) (атомнаяА
Эm =  

Эквивалентные массы сложных веществ рассчитываются так: 

для кислоты  –       ;
ь)(основност

(кислота)М
Э ты)-m(к =  

для основания  –    ;
ть)(кислотнос

)(основанияМ
Эm(осн) =  

для соли  –              ,
Bn

(соли)М
Эm(соли) =  

где   n – число атомов Ме; 

В – валентность Ме. 
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Расчеты, связанные с определением эквивалента, производятся на ос-

новании закона эквивалентов: массы реагирующих друг с другом веществ 

пропорциональны их эквивалентным массам: 

.
Э

Э

V

m
;

Э

Э

m

m

2

1

2

1

V

m

2

1

m

m

2

1
==  

Эквивалентную массу можно найти опытным путем несколькими ме-

тодами: 

1) методом вытеснения, основанным на определении объема извест-

ного газа, вытесняемого данным количеством вещества; 

2) прямым измерением эквивалентной массы элемента, соединяюще-

гося с определенным объемом водорода или кислорода; 

3) исходя из процентного состава данного элемента с другим элемен-

том, эквивалентная масса которого известна; 

4) путем электролиза раствора или расплава данного вещества с по-

следующим расчетом на основании закона Фарадея: 

,
tI

96500m
Эm =  

где  m – масса выделившегося вещества, г; 

I – сила тока, А; 

t – время, с. 

В данной лабораторной работе эквивалентная масса металла опреде-

ляется методом вытеснения водорода из разбавленных кислот (кроме азот-

ной). 

3.2. Экспериментальная часть 

3.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор, состоящий из двух сообщающихся бюреток, закрепленных в 

штативе (рис.1). Навески магния массой от 0,02 до 0,03 г, 2 н раствор соля-

ной кислоты. 
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Рис.1. Прибор для определения эквивалентной массы металла: 

1 – бюретка с водой; 2 – воронка; 3 – пробирка с металлом 

и кислотой; 4 – пробка с соединительной трубкой 

 

3.2.2. Ход работы 

1. Испытать прибор на герметичность. Для этого надо отметить уро-

вень воды в бюретке 1, плотно закрыть ее пробкой 4. Затем бюретку 2 опус-

кать вниз. Если прибор герметичен, уровень воды во второй бюретке не 

должен резко изменяться. 

2. Получить навеску металла, записать ее массу. 

3. В слепой отросток пробирки 3 положить кусочек металла. 

4. В пробирку налить через воронку 5-6 мл раствора соляной кислоты 

так, чтобы он не попал на металл. 

5. Плотно закрыть пробирку пробкой, записать уровень воды в бю-

ретке (по нижнему мениску). 

6. Стряхнуть навеску металла в кислоту и наблюдать выделение водо-

рода, который будет вытеснять воду. 

7. По окончании реакции дать охладиться пробирке и записать объем 

выделившегося водорода. 

3

4

1

3

2
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8. Найти давление водяного пара при данной температуре по табл.1 и 

записать показания термометра и барометра. 

Таблица 1 

t, oC Па,P OH2
 t, oC Па,P OH2

 t, oC Па,P OH2
 

15 1701,16 19 2195,45 23 2803,29 

16 1816,88 20 2335,42 24 2976,58 

17 1935,52 21 2483,37 25 3260,54 

18 2062,15 22 2639,34   

 

3.3. Обработка результатов опыта 

1. Привести объем выделившегося водорода к нормальным условиям 

по формуле 

,
T

VP

T

VP

0

00
=  

где  P, V, T – данные условия; 

P0, V0, T0 – нормальные условия. 

При этом учесть, что под Р подразумевается парциальное давление 

водорода: 

,PPP ОHатмH 22
−=  

где Ратм – показания барометра; 

ОH2
P – данные табл.1. 

2. Рассчитать эквивалентную массу металла: 

,
Э

Э

V

Mem

2H2 V

mMe

)H(0
=  

где 
2HVЭ = 11,2 л/моль. 

3. Определить процент ошибки опыта по формуле 

% ошибки = .100
Э

ЭЭ

теор
m

практ
m

теор
m

⋅
−
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3.4.. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

3.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Определить мольную массу атома элемента, если эквивалентная 

масса его равна 20, а валентность – 2. Какой это элемент? 

2. Какую валентность проявляет металл, если мольная масса его атома 

равна 207,21, а эквивалентная – 51,8 г/моль ? 

3. Бромид металла содержит 89,88 % брома (по массе). Определить 

эквивалентную массу металла. Какова формула бромида, если металл про-

являет валентность 3? 

4. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

0,4 г другого элемента. Найти эквивалентную массу этого элемента. 

5. Определить эквивалентную массу металла, если 3,4 г его иодида 

содержат 1,9 г иода, эквивалент которого равен 1 молю атомов. 

6. Определить эквивалентную массу свинца, если при нагревании 

1,036 г его в токе кислорода получено 1,116 г оксида. 

7. При сжигании 1 г металла требуется 462 мл кислорода (н.у.). Вы-

числить эквивалентную массу этого металла. 

8. При нагревании 4,3 г оксида металла было получено 580 мл кисло-

рода (при 17 оС и 113,05 кПа). Определить эквивалентную массу металла. 

9. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 мл во-

дорода, измеренного при 21 оС и давлении 104,5 кПа. Найти эквивалентную 

массу металла. 
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4. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ ГАЗА 
 

Цель работы: ознакомиться с методом определения и расчета моле-

кулярных масс газов. 

4.1. Краткие теоретические сведения [1, c.26; 2, c.15-18] 

Относительная молекулярная масса вещества – это масса молекулы, 

выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). Она складывается из отно-

сительных атомных масс элементов, входящих в состав вещества. Напри-

мер: 

Мr (CO2) = 12 + 16·2 = 44 а.е.м. 

Моль – такое количество вещества, в котором содержится столько же 

структурных единиц (молекул, атомов или ионов), сколько и в 12 г углерода 

(изотопа – 12). Число структурных единиц в 1 моле любого вещества посто-

янно – оно равно 6,02·1023 (число Авогадро). 

Масса одного моля, выраженная в граммах или килограммах, называ-

ется его молярной (или мольной) массой. Например: 

М (СО2) = 44 г/моль или 4,4·10-2 кг/моль. 

Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях (Р = 

=101325 Па, Т = 273 К) занимает 22,4 л или 2,24·10-2 м3. Этот объем называ-

ется мольным (Vм). 

Мольные массы газообразных веществ можно определить нескольки-

ми способами: 

1) По мольному объему – 

М(Х) = Vм  ρ, 

где ρ – плотность газа (Х). 

2) По относительной плотности (отношению масс равных объемов 

различных газов при одинаковых условиях) – 

.
m

m
Д

2

1
отн =  
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Но так как .
М

М
Дто,

M

M

m

m

2

1
отн

2

1

2

1
==   Отсюда М1 = Дотн М2. 

Чаще всего молярную массу определяют, имея относительные плот-

ности по водороду или по воздуху: 

М (Х) = 
2НД2 ;   М (Х) = 29Двозд. 

3) По уравнению Менделеева-Клапейрона – 

М (Х) = ,
VP

TRm
 

где R – 8,314 Дж/(моль·К) – газовая постоянная; 

Р – давление, Па; 

Т – температуре по шкале Кельвина (273 + t oC); 

V – объем, м3; 

m – масса данного объема газа, кг. 

4.2. Экспериментальная часть 

4.2.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа 1 с двумя промывными склянками Тищенко 2, напол-

ненными: одна – концентрированной серной кислотой (ρ = 1,84), другая – 

насыщенным раствором гидрокарбоната натрия; технохимические весы и 

разновесы; сухая плоскодонная колба 3 вместимостью 250-300 мл с проб-

кой, комнатный термометр, барометр, карандаш восковой, куски мрамора; 

раствор соляной кислоты (ρ = 1,19), мерный цилиндр (рис.2). 

Рис.2. Установка для определения молекулярной массы углекислого газа 

1
3

2
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4.2.2. Ход работы 

1. Взвесить на технохимических весах с точностью до 0,01 г сухую 

колбу с воздухом и пробкой. Положение нижнего края пробки отметить 

восковым карандашом. 

2. Наполнить колбу углекислым газом из аппарата Киппа. Трубку 

прибора  опускать  на  дно  колбы.  Медленно  пропускать  газ  в  течение  

3-4 мин. Быстро, но осторожно вынуть стеклянную трубку и закрыть колбу 

пробкой до отметки. 

3. Взвесить колбу с углекислым газом. Повторить опыт с заполнением 

колбы и взвешиванием, добившись постоянного результата. 

4. Определить объем колбы, наполнив ее водопроводной водой до 

пробки, измерить затем объем воды мерным цилиндром. 

5. Отметить температуру и давление. 

Все данные занести в табл.2. 

Таблица 2 

Масса колбы 
с воздухом и 
пробкой m1 

Масса колбы с 
углекислым газом 
и пробкой m2 

Объем кол-
бы V, мл 

Темпера-
тура t, оС 

Давление Р, 
Па 

     

4.3. Обработка результатов опыта 

1. По уравнению Менделеева-Клапейрона определить массу воздуха в 

колбе mвозд.  Привести в соответствие  единицы величин всех параметров 

(так, 1 мм рт.ст. = 133 Па; 1 мл = 1·10-6 м3). 

2. Вычислить массу колбы с пробкой без воздуха: 

mк = m1 – mвозд. 

3. Определить массу углекислого газа, заполнившего колбу: 

m(СО2) = m2 – mк. 

4. Рассчитать относительную плотность углекислого газа по воздуху: 

.
m

)m(CO
Д

возд

2
возд =  
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5. Вычислить молекулярную массу CO2 тремя предложенными в тео-

ретической части способами. 

6. Подсчитать процент ошибки опыта: 

% ошибки = .100
М

ММ

теор

практтеор
⋅

−
 

4.4. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

4.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Масса 1 л газа, измеренного при н.у., равна 2,143 г. Определить мо-

лярную массу газа и его относительную плотность по воздуху. 

2. 0,25 л газа (н.у.) имеют массу 0,903 г. Определить молярную массу 

газа. 

3. Масса 1 л газа при 21 оС и 96,23 кПа равна 2,52 г. Чему равны мо-

лекулярная масса газа и его относительная плотность по водороду? 

4. Вычислить молярную массу вещества, если установлено, что  масса 

0,06 л его при 360 К и давлении 69850 Па равна 0,13 г. 

5. При 27 оС и давлении 105,76 кПа объем газа равен 5 л. Какой объем 

займет это же количество газа при 39 оС и давлении 104 кПа? 

6. Масса колбы вместимостью 750 мл, наполненной при 27 оС кисло-

родом, равна 83,3 г. Масса пустой колбы составляет 82,1 г. Определить дав-

ление кислорода. 

7. Вычислить массу 1 м3 воздуха при 17 оС и давлении 83,2 кПа. 

8. Найти молекулярную формулу вещества, содержащего 93,75 % уг-

лерода и 6,25 % водорода, если плотность этого вещества по воздуху равна 

4,41. 

9. 5,1 г порошка, состоящего из магния и его оксида, обработали со-

ляной кислотой. При этом выделилось 3,74 л Н2 (н.у.). Сколько процентов 

магния содержалось в образце? 
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5 ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4 

ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с методом определения тепловых эффек-

тов реакций на примере реакции нейтрализации. 

5.1. Краткие теоретические сведения [2, с.76] 

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теп-

лоты, которое выделяется в результате процесса (экзотермическая реакция) 

или поглощается в ходе реакции (эндотермическая реакция). Раздел термо-

динамики, рассматривающий закономерности протекания термохимических 

реакций, называется термохимией. 

Термохимические уравнения реакций имеют свои особенности:  

1. Тепловой эффект, выражаемый в килоджоулях, относится к тaкому 

количеству молей веществ, которое соответствует коэффициентам:  

2Н2  +  О2  =  2Н2О(ж) + 571,6 кДж (экзотермическая реакция);  
2 моль  I моль    2 моль 

0,5 N2  +  0,5 02 �  N0 − 180 кДж (эндотермическая реакция).  
0,5 моль     0,5 моль   1 моль 

2. В уравнениях с тепловыми эффектами возможны дробные коэффи-

циенты. 

3. Под формулами веществ отмечают агрегатное состояние их, так как 

тепловой эффект зависит от аллотропной разновидности агрегатного состо-

яния вещества: 

2Н2 + 02 = 2Н20 (пар) + 483,6 кДж. 

Сравнить тепловой эффект рассмотренной реакции с тепловым эф-

фектом образования жидкой воды. 

4. С термохимическими уравнениями можно производить все алгеб-

раические действия. 

Существует две системы знаков теплового эффекта реакции. В термо-

химии рассматривается энергетика химических процессов с точки зрения 
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внешнего наблюдателя; при этом экзотермический эффект отмечается +Q , 

а эндотермический эффект отмечается -Q . В термодинамике процессы рас-

сматриваются с точки зрения изменения запаса энергии в самих веществах. 

Поэтому система знаков здесь противоположная. Тепловой эффект обозна-

чается как изменение энтальпии системы ∆Н. Энтальпия - это сложная тер-

модинамическая функция, представляющая собой сумму внутренней энер-

гии и работы расширения системы: 

Н = U + P V. 

Тепловой эффект реакции равен разности между суммой энтальпий 

конечных продуктов и суммой энтальпий исходных веществ: 

∆Нр-ции = Σ Нконеч − Σ Нисх. 

Поэтому в случае экзотермической реакции ∆Н < О (Q > 0), а в случае 

эндотермической – ∆Н > О (Q < 0). 

Если тепловой эффект относится к одному молю вещества, образо-

ванного  из простых веществ, и измерен при стандартных условиях (Р = 

=105 Па и Т = 298К), то он называется стандартной теплотой образования, 

или энтальпией образования соединения. Например: 

.моль/кДж8,241H

;моль/кДж8,285H

0
)пар(ОН.обр,298

0
)ж(ОН.обр,298

2

2

−=∆

−=∆

 

По стандартным энтальпиям образования, вынесенным в справочники 

термодинамических величин, можно судить о прочности соединения и рас-

считать тепловые эффекты сотен тысяч химических реакций. Расчет прово-

дится по основному закону термохимии (закону Гесса): тепловой эффект 

реакции зависит только от начального и конечного состояний реагирующих 

веществ и не зависит от пути, по которому протекает реакция. Отсюда сле-

дует, что тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот 

образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных 

веществ с учетом коэффициентов:  

∆Нр-ции = Σ ∆Н0
обр.конеч − Σ ∆Н0

обр.исх. 
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Например, для реакции: 
С2Н5ОН + 3О2 → 2СО2 + 3Н2О(ж) 

.НН3Н2(H 0
ОННС.обр,298

0
OH.обр,298

0
СО.обр,298циир

)ж(52)ж(22
∆−∆+∆=∆ −  

Энтальпия образования простых веществ равна нулю. 

5.2. Экспериментальная часть 

5.2.1. Приборы и реактивы 
 

Калориметр (рис.3) состоит из стеклянного стакана вместимостью 0,8 

л, в который вставлен другой стакан, вместимостью 0,5 л. Стаканы закрыты 

деревянной крышкой с отверстиями, в которые вставлены мешалка, точный 

термометр (цена деления 0,1°) и воронка для наливания раствора, мерный 

цилиндр, технохимические весы, разновесы, 1 н растворы едкого натра и 

соляной кислоты. 

Рис.3. Общий вид калориметра 
 

5.2.2. Ход работы 

Взвесить на технохимических весах внутренний стакан. Отмерить ци-

линдром 100 мл 1 н раствора едкого натра и влить в стакан. Размешать ме-

шалкой и измерить температуру с точностью до 0,1°C (t1). Отмерить цилин-

дром  100 мл  1 н раствора соляной кислоты, быстро вылить ее через ворон-

ку в сосуд и, перемешивая мешалкой, отметить самую высокую температу-

ру раствора (t2). 
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5.2.3. Обработка результатов опыта 

I. Рассчитать количество выделившейся теплоты по формуле 

q = ∆t Σc, 

где  ∆t = t2 – t1;  

Σc = m1c1 + m2c2 – сумма теплоемкостей; 

m1, m2 – массы внутреннего стакана и раствора соответственно 

(плотность раствора принять за единицу);  

c1 - удельная теплоемкость стекла, с1 = 0,75 Дж/(г·К);  

с2 - удельная теплоемкость раствора, с2 = 4,17 Дж/(г·К). 

2. Вычислить массу HCI в, 100 мл 1 н раствора по формуле  

,
1000

VЭC
m

ра-рМН
HCl

HCl
=  

где   СН = 1 н;   

Vр-ра = 100 мл; 

HClMЭ – эквивалентная масса HCl, г/моль. 

3. Пересчитать тепловой эффект реакции нейтрализации Q на 1 эк-

вивалент кислоты: 

.
Э

Q

m

q

HClMHCl
=  

4. Определить процент ошибки опыта,  если обычно  при  нейтрали-

зации 1 эквивалента сильной кислоты 1 эквивалентом сильной щелочи вы-

деляется 57,1 кДж теплоты: 

% ошибки = ,100
H

)НH(

теор

практтеор

∆

∆−∆
 

где  ∆Нпракт. = -Q;   

∆Hтеор.   = -57,1 кДж. 

5. Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации со-

ляной кислоты едким натром. 
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5.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Сделать рисунок прибора. 

5.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. При соединении 18 г алюминия с кислородом выделяется 547 кДж 

теплоты. Составить термохимическое уравнение реакции. 

2. Термохимическое уравнение реакции разложения известняка: 

CaCO3(к) = СаО(к) + СО2(г) – 157 кДж. 

Сколько теплоты затрачивается на разложение I кг известняка, со-

держащего 10 % примесей ? 

3. Определить тепловой эффект реакции сгорания ацетилена 

С2Н2 + О2 → СО2 + Н2О(пар) 

по стандартным энтальпиям образования веществ и рассчитать, сколько 

теплоты выделится при сгорании 1,12 л ацетилена (н.у.) ? 

4. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 кг метилового спирта 

по схеме:  

СН3ОН(ж) + О2 →  СО2 + Н2О(ж) ? 

5. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж теплоты и получилось 

16,00 г SO2. Определить стандартную энтальпию образования SO2. 

6. Реакция горения аммиака происходит по схеме 

NH3 + 02 → N2 + Н20(ж). 

Образование 4,48 л N2 (н.у.) сопровождается выделением 153,3 кДж 

теплоты.    По  этим  данным  вычислить  тепловой эффект  реакции  и  

стандартную   энтальпию   образования   аммиака,  если  0
)ж(OH,298 2

H∆  =  

-285,8 кДж/моль. 
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7. Для сварки рельсов по методу алюминотермии используют смесь 

алюминия и оксида железа Fe304 Составить термохимическое  уравнение 

восстановления  Fе304 алюминием, если при образовании  1 кг железа выде-

лилось 6340 кДж теплоты. 

8. Вычислить теплотворную способность газа, содержащего 60 % Н2  

и  40 % СН4, используя справочные данные по ∆Н0
298 образования веществ. 

(Теплотворной  способностью  называется  количество  теплоты,  выделяе-

мой 1 т или 1 м3 топлива при полном его сгорании). 

9. Определить ∆Н0
298 образования этилена, используя следующие 

данные: 

С2Н4(г) + 3 02(г) = 2С02(г) + 2Н20(г) ; 

;кДж1323H0
циир −=∆ −         ;кДж5,393H0

СО,298 2
−=∆  

.моль/кДж8,241H0
)г(OH,298 2

−=∆  

10. Вычислить ,H0
MgCO.обр,298 3

∆  пользуясь следующими данными: 

MgO(тв.) + CO2(г) = MgCO3(тв.); 

0
циирН −∆ = -117,7 кДж;          ;моль/кДж5,393H0

)г(CO,298 2
−=∆  

.моль/кДж6,1203H0
OgM,298 −=∆  

11. Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены алю-

минием: CaO, FeO, РbО, CrO3 ? Ответ подтвердить расчетами. 

12. Пользуясь справочными данными, показать, что в стандартных 

условиях реакция ZnO(кр)  + Cu(кр) = CuO(кр) + Zn(кр) невозможна. 

 

6. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Цель работы: установить влияние концентрации, температуры и ка-

тализатора на скорость химической реакции. 
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6.1. Краткие теоретические сведения [1,с.166-174] 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного 

из реагирующих веществ в единицу времени при неизменном объеме си-

стемы: 

,
CC

V
12

21
τ−τ

−
±=  

где C1, С2 − молярная концентрация вещества соответственно в начальный 

момент и в конце реакции;  

τ2 – τ1 − промежуток времени, в течение которого произошел процесс. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, концен-

трации, температуры, катализатора, а для газов − и от давления. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом 

действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна про-

изведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень, 

равную коэффициентам. 

Для гомогенной системы nA + mB = An Bm выражение скорости реак-

ции имеет вид 

V = k [A] n [B]m, 

где k − константа скорости.  

Для гетерогенной системы в выражение скорости реакции твердые 

продукты не включаются. 

Влияние температуры на скорость реакции отражена в правиле Вант-

Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость реак-

ции возрастает в 2-4 раза: 

,
V

V
10

tt

t

t
12

1

2

−

γ=  

где γ − температурный коэффициент, γ = 2-4. 
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6.2. Экспериментальная часть 

6.2.1. Приборы и реактивы 

Секундомер, термометр, мерные цилиндры, три пронумерованные 

конические колбы вместимостью 50 мл, три пары пронумерованных проби-

рок. Растворы тиосульфата натрия (1M) и серной кислоты (2 н). 

 

6.2.2. Влияние концентрации на скорость реакции 

Исследовать влияние концентрации на скорость на примере реакции 

взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой:  

Na2S2O3(р-р) + H2SO4(р-р) = Na2SO4 + S↓ + H2SO3. 

Признак начавшейся реакции − легкое помутнение раствора от выпа-

дающей серы. Время необходимо фиксировать в самом начале появления 

мутного осадка. 

Заготовить три раствора с различной концентрацией тиосульфата, но 

одинаковых объемов. Для этого в пронумерованные колбы с помощью мер-

ных цилиндров вливать указанные в табл.3 количества раствора соли и ди-

стиллированной воды. В отдельном цилиндре приготовить заданный объем 

кислоты. В момент приливания кислоты к раствору соли включить секун-

домер. Записать время, прошедшее от сливания растворов до появления се-

ры. 

Результаты опыта записать в табл.3. 

Таблица 3 

Номер 
колбы 

Объем рас-
твора тио-
сульфата 

V, мл 

Объем ди-
стиллиро-
ванной во-
ды V, мл 

Концентра-
ция полу-
ченного 

раствора, С 

Объем рас-
твора сер-
ной кислоты 

V, мл 

Время 
τ, с 

Относи-
тельная 
скорость 

τ
=

1
V  

1 15 - 3 5   

2 10 5 2 5   

3 5 10 1 5   
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Начертить график зависимости скорости реакции от концентраций 

реагирующих веществ, выбрав соответствующий масштаб. Написать выра-

жение скорости прямой реакции по закону действия масс. 

Сделать вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на 

скорость химической реакции. 
 

6.2.3. Влияние температуры на скорость химической реакции 

В три пронумерованные пробирки налить по 5 мл раствора тиосуль-

фата натрия, в три других пробирки − по 5 мл раствора серной кислоты. 

Сгруппировать пробирки в три пары: раствор − кислота. 

Определить скорость реакции при комнатной температуре, слив со-

держимое первой пары пробирок в одну пробирку. Вторую пару пробирок 

поместить в стакан с нагретой водой и довести температуру до .комнt +10 С 

и также определить скорость реакции при более высокой температуре. Тре-

тью пару пробирок нагреть еще на 10°С выше предыдущей температуры, 

определить скорость протекания реакции. 

Результаты опытов записать в табл.4.  

Таблица 4 

Номер 
пары 
проби-
рок 

Объем 
раствора 
Na2S2O3  
V, мл 

Объем 
раствора 
H2SO4 
V, мл 

Темпера-
тура рас-
творов t, oC 

Время  
τ, с 

Относи-
тельная ско-

рость 
τ

=
1

V  

Темпера-
турный 
коэффи-
циент 

1 5 5 .комнt     

2 5 5 10t .комн +     

3 5 5 20t .комн +     

 

Построить график зависимости скорости реакции от температуры. 

Рассчитать средний температурный коэффициент. Что он показывает ? 

Сделать вывод о влиянии температуры на скорость химической реак-

ции. 
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6.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

6.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Написать выражение закона действия масс для следующих реак-

ций: 

2H2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж); 

С(тв) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г); 

2NO(г) + О2(г)  = 2NO2(г); 

Zn(тв)  + CO(г) = Zn(тв)  + CO2(г). 

2. В реакции С(тв) + 2H2(г) = CH4(г) концентрацию водорода увеличили в 

два раза. Во сколько раз возрастет скорость реакции ? 

3. Во сколько раз возрастет скорость реакции 2NО(г) + 02(г)= = 2NО2(г), 

если повысить давление в два раза ? 

4. Рассчитать начальную скорость реакции 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г), ес-

ли концентрация СО была равна 0,3 моль/л,  [О2] = 0,5 моль/л, а константа 

скорости − 0,4. 

5. При повышении температуры на каждые 10°С скорость некоторой 

реакции возрастает в два раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реак-

ции, если повысить температуру от 20 до 60 °С ? 

6. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы ско-

рость некоторой реакции, температурный коэффициент которой равен 

двум, увеличилась в восемь раз ? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температура по-

высилась на 30°, γ = 3 ? 
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8. При некоторых условиях в сосуде вместимостью 0,5 л находится 

0,003 моля NO2. Вычислить константу скорости прямой реакции 2NO2(г) → 

N2O4(г), если скорость реакции при данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Начальные концентрации веществ, участвующих в реакции N2(г) + 

3H2(г) = 2NH3(г), равны, моль/л: [N2] − 0,2; [H2] − 0,3; [NH3] − 0. Каковы кон-

центрации азота и водорода  в момент, когда концентрация аммиака станет  

равной  0,1 моль/л ? 

 

7. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 

КАТАЛИЗАТОР. СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 

Цель работы: установить опытным путем влияние катализатора на 

скорость химической реакции, проверить влияние изменения концентрации 

веществ на смещение химического равновесия. 

7.1. Краткие теоретические сведения [1,с.178-184] 

Катализатор − это вещество, которое увеличивает скорость химиче-

ской реакции, оставаясь при этом неизменным. Явление изменения скоро-

сти реакции с помощью катализатора называется катализом.  

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора объясняет-

ся образованием промежуточного продукта, за счет чего снижается энергия 

активации.  

Химическое равновесие − это такое состояние системы, когда ско-

рость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие 

количественно описывается константой равновесия. 

Для гомогенной химической реакции 

nA + mB � kC + lD 

в соответствии с законом действия масс выражения скорости прямой и об-

ратной реакций будут иметь вид: 

V1 = k1 [A] n [B]m;        V2 = k2 [C]k [D] l. 



 30

Так как в момент равновесия V1 = V2, то 

k1 [A] n [B]m = k2 [C]k [D] l; 

.
]B[]A[

]D[]C[

k

k
mn

lk

2

1 =  

Отношение констант скоростей 
2

1
k

k
обозначают К и называют константой 

равновесия, которая является постоянной при данной температуре величи-

ной. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шате-

лье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо внеш-

нее воздействие (изменить концентрацию, температуру, давление), то это 

воздействие благоприятствует той из двух противоположных реакций, ко-

торая ослабляет оказанное воздействие. 

При повышении концентрации одного из веществ равновесие смеща-

ется в сторону его расходования, а при понижении - в сторону его образо-

вания. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону уменьше-

ния объемов, а при понижении - в сторону увеличения. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндо-

термической реакции, а при понижении – в сторону экзотермической. 

7.2. Экспериментальная часть 

7.2.1. Приборы и реактивы 

Химический стакан вместимостью 50 мл, пробирки, стеклянная па-

лочка, мерный цилиндр, раствор хлорида железа (III) (разбавленный и кон-

центрированный), раствор роданида калия (разбавленный и насыщенный), 

растворы перманганата калия и серной кислоты (1:1), гранулированный 

цинк, кристаллический нитрат калия и хлорид калия.  
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7.2.2. Влияние катализатора на скорость реакции 

Приготовить раствор, состоящий из 1 мл КМnО4 и 5 мл H2SO4. Полу-

ченный раствор разлить в две пробирки. В одну из них насыпать немного 

KNO3 (как катализатор), затем в обе пробирки опустить по грануле цинка. 

Энергично встряхнуть пробирки. Наблюдать, в какой пробирке окраска ис-

чезнет быстрее. 

Цинк вытесняет из кислоты атомарный водород, который выполняет 

роль восстановителя перманганата: 

2KMnO4 + 3H2SO4 + 10H = K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

В результате реакции фиолетовый раствор КMnO4 обесцвечивается. 

Сравнить скорость обесцвечивания раствора в двух пробирках. В пробирке 

с KNO3 происходит вначале образование нитрита калия, играющего роль 

промежуточного соединения: 

KNO3 + 2H = KNO2 + H2O; 

5KNO2 + 3H2SO4 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5KNO3 + 3H2O. 

7.2.3. Смещение химического равновесия 

В химический стакан налить 20 мл дистиллированной воды, пять-семь 

капель разбавленного раствора FeCl3 и три капли разбавленного раствора 

KCNS. Полученный раствор размешать и разлить в четыре пробирки. В од-

ну пробирку добавить три капли концентрированного раствора FeCl3, в дру-

гую − три капли насыщенного раствора роданида калия, в третью − щепот-

ку кристаллов хлорида калия. Раствор в четвертой пробирке оставить для 

сравнения окраски. 

Как изменяется окраска в первых трех пробирках? В какую сторону 

смещается равновесие? Объяснить с точки зрения принципа Ле Шателье. 

Составить выражение константы равновесия для данной обратимой реакции 

FeCl3 + 3KCNS � Fe(CNS)3 + 3KCl. 
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7.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

7.4. Задачи и упражнения для самостоятельного решения 

1. В какую сторону сместится равновесие в следующих реакциях при 

повышении давления; при понижении температуры: 

4НС1(г) + O2(г) � 2Н2O(пар) + 2С12(г) + 113,4 кДж; 

N2О4(г) � 2NO2(г) − 23,2 кДж; 

SО2(г) + 1/2 O2(г) � SО3(г) + 95,2 кДж; 

С(гр) + Н2О(пар) � СO(г) + Н2(г) − 130,2 кДж ? 

2. Как можно изменить концентрации веществ, чтобы сместить рав-

новесие в сторону повышения выхода продукта в следующих реакциях: 

N2(г) + ЗН2(г) �  2NH3(г); 

С(гр) + 2Н2(г) � СН4(г); 

С0(г) + Н20(пар) � С02(г) + Н2(г) ? 

3. Как  сместится  равновесие  обратимой  реакции   2NO(г) + O2(г) � 

� 2NO2(г)  при увеличении давления в два раза ? 
4. В сосуде объемом 0,5 л помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. К мо-

менту равновесия образовалось 0,02 моль NH3. Вычислить константу рав-

новесия. 

5. Равновесие реакции 2NO2 � 2NO + O2  установилось при концен-

трациях, моль/л: [NO2] − 0,02; [NO] − 0,16; [02] – 0,08. Вычислить константу 

равновесия этой реакции. 

6. Вычислить равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции H2 + I2 � 

� 2HI, если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соот-
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ветственно, а равновесная концентрация [НI] =.0,8 моль/л. Вычислить кон-

станту равновесия.  

7. Равновесные   концентрации   веществ   в    обратимой   реакции   

N2 + ЗН2 � 2NH3 составляют, моль/л: [N2] = 4; [H2] = 9; [NH3] = 6. Вычис-

лить исходные концентрации азота и водорода и константу равновесия. 

8. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

Цель работы: научиться проводить расчет и приготовление раствора 

любой заданной концентрации. 

8.1. Краткие теоретические сведения [1] 

Истинным раствором называют однофазную систему переменного со-

става, состоящую из двух и более компонентов. Раствор состоит из раство-

рителя и одного или нескольких растворенных веществ, а также продуктов 

взаимодействия растворителя и растворенных веществ, если оно имеет ме-

сто. 

Состав раствора выражается концентрацией растворенного вещества. 

Концентрация раствора определяется количеством растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве (весовом или объемном) рас-

твора или растворителя. 

Растворы бывают разбавленными − с низкой концентрацией раство-

ренного вещества и концентрированными − с высокой концентрацией рас-

творенного вещества. 

Концентрацию растворов можно выразить следующими способами: 

1) массовая доля растворенного вещества ω − отношение массы рас-

творенного вещества к массе раствора: 

;
m

m

ра-р

вав−=ω  
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2) массовый процент С % − массовая доля растворенного вещества, 

выраженная в процентах, иначе − масса растворенного вещества, выражен-

ная в граммах, находящаяся в 100 г раствора (раньше массовый процент 

назывался процентной концентрацией): 

%;100
m

m
%С

ра-р

вав−=  

3) молярная концентрация С − число молей растворенного вещества, 

содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
Vва-Mв

1000m
С

вав−
=  

где V- объем, выраженный в миллилитрах; 

4) нормальная концентрация Сн - число эквивалентных масс раство-

ренного вещества, содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
VЭ

1000m
С

)вав(m

вав
н

−

−
=  

где  V− объем, выраженный в миллилитрах; 

5) моляльная концентрация Cm − число молей растворенного веще-

ства, содержащихся в 1000 г растворителя: 

;
mM

1000m
С

лярвав

вав
m

−−

−
=  

6) молярная доля вещества N − отношение числа молей данного ве-

щества (компонента) раствора к общему числу молей всех компонентов 

раствора: 

,N
i

вав

νΣ

ν
=

−
 

где  ν  - число молей; 

7) титр раствора Т − количество граммов растворенного вещества, со-

держащихся в одном миллилитре раствора при 20°С. 
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Кроме понятий "разбавленный раствор" и "концентрированный рас-

твор", существуют понятия "насыщенный раствор" и "ненасыщенный рас-

твор", эти понятия неэквивалентны. 

Насыщенный раствор − равновесная система раствора с растворен-

ными веществами. Насыщенный раствор при данной температуре образует-

ся тогда, когда растворяемое вещество прекращает растворяться. 

К насыщенному раствору применяют понятие растворимости, т.е. 

способности вещества растворяться в том или ином растворителе, образуя 

насыщенный раствор. Мерой растворимости вещества в данных условиях 

служит концентрация его насыщенного раствора. Концентрацию насыщен-

ного раствора чаще всего выражают тремя способами: 

1) количеством граммов растворенного вещества в 100 граммах рас-
творителя – 

;
m

100m
R

ля-р

вав−=  

2) количеством граммов растворенного вещества в 1 л раствора – 

,
V

1000m
R вав−=  

где  V − объем раствора, выраженный в миллилитрах; 

3) количеством молей растворенного вещества в 1 л раствора, т.е. мо-

лярной концентрацией – 

,С
VM

1000m
R рар.насыщ

ва-в

вав
−

−
=

⋅
=  

где V − объем раствора, выраженный в миллилитрах. 

Нормальная концентрация раствора и его объем, пошедшие на взаи-

модействие с другим раствором, связаны следующей зависимостью: 

.CVCV
2H2H11 =  
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8.2. Экспериментальная часть  

8.2.1. Приборы и реактивы 
 

Весы  технохимические  с  разновесами,  цилиндры мерные вмести-

мостью  50,  100, 200, 300 мл, стаканы мерные вместимостью 50, 100, 200, 

300 мл, палочки стеклянные, воронки конические, колбы мерные вместимо-

стью 50, 100, 200, 250 мл, ареометры, концентрированные растворы HCI, 

HNO3, H2SO4, Н2Oдист, NaCI, K2Cr2O7, CuSO4·5H2O. 

 

8.2.2. Приготовление раствора соли заданного массового процента 
 

Задание. Необходимо приготовить X г раствора вещества У, массовый 

процент которого в растворе равен С %. 

Студенты получают индивидуальные задания, варианты которых 

приведены в табл.5. 

Таблица 5 

№ 
пп 

Задание Расчеты 

ρ, г/мл 
 

Масса 
рас-
твора 
Х, г 

Соль У 

Процент-
ная кон-
центрация 
С, % 

Количество, г 
Нормаль-
ность рас-
твора СН, 
моль/л 

раство-
ренного 
вещества 

рас-
тво-
рите-
ля 

0 300 NaCl 2,0 6 294 0,346 1,0125 
1 50 NaCl 3,5     
2 100 NaCl 4,5     
3 150 NaCl 3,0     
4 100 NaCl 2,5     
5 250 NaCl 2,0     
6 75 K2Cr2O7 2,5     
7 100 K2Cr2O7 0,75     
8 125 K2Cr2O7 2,0     
9 150 K2Cr2O7 1,5     
10 175 K2Cr2O7 0,5     
11 50 CuSO4·5H2O 5,0     
12 75 CuSO4·5H2O 4,0     
13 100 CuSO4·5H2O 4,5     
14 125 CuSO4·5H2O 3,0     
15 150 CuSO4·5H2O 2,5     
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Прежде всего следует рассчитать массу соли, необходимую для при-

готовления раствора с заданной массовой процентной концентрацией. За-

тем определить массу воды, необходимую для приготовления раствора. Так 

как плотность воды OH2
ρ  = 1 г/мл, то надо отмерить цилиндром нужный 

объем воды в миллилитрах, численно равный массе, выраженной в граммах. 

Затем взвесить рассчитанную массу соли, перенести ее в стакан требуемой 

вместимости, влить отмеренное количество воды и размешать до полного 

растворения соли. После приготовления раствора следует рассчитать его 

нормальную концентрацию, для этого потребуется измерить ареометром 

плотность раствора. 

Все полученные результаты представить в виде табл.5. 

 

8.2.3. Приготовление раствора кислоты заданной  

нормальной концентрации из концентрированной кислоты 

 

Задание. Необходимо приготовить X мл раствора кислоты У, нор-

мальность которой CН, исходя из концентрированного раствора этой кисло-

ты. Каждый студент получает индивидуальное задание. Варианты заданий 

приведены в табл.6. 

Для приготовления раствора необходимо измерить с помощью арео-

метра плотность раствора концентрированной кислоты. По значению изме-

ренной плотности определить в справочной таблице [5] массовый процент, 

затем рассчитать объем концентрированной кислоты, необходимый для 

приготовления X мл раствора этой кислоты заданной концентрации СH. 

Отмерить рассчитанное количество концентрированной кислоты с 

помощью градуированной пипетки. Перенести отмеренный объем в мерную 

колбу требуемого объема X и довести объем раствора дистиллированной 

водой до метки.  

Все полученные результаты представить в виде табл.6. 
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Таблица 6 

№ 
пп 

Задание 
Исходный рас-
твор концентри-
рованной кислоты 

Приготовление раствора 

Объем 
Х, мл 

Кислота 
У 

Нормаль-
ная кон-
центрация 
СН, моль/л 

ρ, мл 

Массовый 
процент 
кислоты  
С, % 

Необходимый 
объем концент-
рированной 
кислоты V, мл 

Довести 
раствор 
до объе-
ма Х, мл 

0 50 HCl 2,00 1,183 36 8,75 50 
1 100 HCl 0,75     
2 100 HCl 0,60     
3 200 HCl 0,50     
4 250 HCl 0,35     
5 50 HNO3 2,25     
6 50 HNO3 1,75     
7 100 HNO3 0,75     
8 100 HNO3 0,60     
9 200 HNO3 0,50     
10 250 HNO3 0,35     
11 50 H2SO4 4,00     
12 50 H2SO4 5,00     
13 100 H2SO4 2,50     
14 100 H2SO4 3,00     
15 200 H2SO4 1,50     

 

8.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

8.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. Рассчитать массовый процент раствора, полученного растворением 

80 г сахара в 160 г воды. 

2. Рассчитать массы хлорида натрия и воды, необходимые для приго-

товления 250 г 2,5 %-го раствора. 

3. Рассчитать массовый процент раствора, полученного смешением 

300 г 10 %-го раствора HCI и 400 г 20 %-го раствора HCI. 
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4. Какова массовая доля серной кислоты в процентах в растворе, по-

лученном смешением 200 г 10 %-го раствора серной кислоты и 100 г 5 %-го 

сульфата натрия ?  

5. Какая  масса  серной  кислоты  необходима для приготовления 2 л 

2-молярного раствора ? 

6. 250 мл раствора содержат 7 г КОН. Какова молярная концентрация 

этого раствора ? 

7. Какая  масса  фосфорной  кислоты  необходима для приготовления 

2 л  0,1 н раствора ? 

8. Сколько  миллилитров  96 %-го  раствора  серной  кислоты  (ρ = 

=1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты ? 

9. Определить  молярность  36,5 %-гo  раствора  соляной кислоты (ρ = 

=1,18 г/мл). 

10. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осаждения 

2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа (III)? 

11. Для  нейтрализации  20 мл  2-молярного  раствора  H2S04 необхо-

димо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

12. Какой объем 80 %-го раствора H2S04 (ρ = 1,72 г/мл) необходим для 

реакции с 200 мл I,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

13. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции оса-

ждения в виде А1(0Н)3 с 200 мл 0,6 н раствора AICI3 ? 

14. Смешали 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 6 %-го 

раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного осадка ?  

15. Для приготовления насыщенного раствора KCI при 40 оС (313 К) 

взято 50 г воды и 20 г KCI. Какова растворимость KCI в воде при данной 

температуре? 

16. В 300 г горячей воды растворено 219 г K2Cr2O7. Найти массу кри-

сталлов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 293 К. Известно, что растворимость K2Cr2O7, при 293 К равна 

13,1 г на 100 г H2O. 
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9. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Цель работы: ознакомиться с поведением электролитов в водных 

растворах. 

9.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 

Электролитическая диссоциация – распад молекул на ионы под дей-

ствием молекул растворителя. Электролиты – вещества, способные подвер-

гаться электролитической диссоциации. К электролитам относятся кислоты, 

соли и основания. 

Способность к электролитической диссоциации характеризуется сте-

пенью электролитической диссоциации α, т.е. отношением концентрации 

молекул, подвергшихся распаду на ионы, к концентрации всех молекул как 

продиссоциированных, так и непродиссоциированных: 

%.100
С

C

общ

продис
=α  

Степень диссоциации может быть выражена как в долях единиц, так и 

в процентах. 

Электролиты считают сильными при  α ≥ 30 %; к ним относятся неко-

торые кислоты (HCI, HN03, HMnО4, НСlO4, НI, НВг и др.), щелочи и боль-

шая часть солей. 

Запись электролитической диссоциации сильных электролитов: 

HCl → H+ + Cl̄  ; 

Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH̄ ; 

Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + −2
4SO3 . 

Для электролитов средней силы 3 <α < 30 %. К ним относятся, напри-

мер, H3PО4, Mg,(OH)2. Для слабых электролитов  α < 3 %. К слабым элек-

тролитам относятся некоторые кислоты (H2S, H2CO3, HCN, CH3COOH и 

др.), нерастворимые основания, а также NH4OH и H2O.  
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Запись электролитической диссоциации электролитов средней силы и 

слабых электролитов: 

H2CO3¯ �  H+ + HCO3¯; 

HCO3¯ � H+ + −2
3CO ; 

Cu(OH)2 � CuOH+ + OH̄ ; 

CuOH+ � Cu2+ + OH̄ , 

т.е. электролитическая диссоциация ступенчатая и обратимая. 

Количественно обратимые процессы в условиях установившегося 

равновесия можно описать с помощью константы равновесия. Так, для 

угольной кислоты: 

I ступень: H2CO3 � H+ + HCO3¯, 

;105,4
]COH[

]HCO[]H[
'Kq 7

32

3 −
−+

⋅==  

II ступень: −
3HCO � H+ + ,CO2

3
−  

.107,4
]HCO[

]CO[]H[
''Kq 11

3

2
3 −

−

−+

⋅==  

Для суммарного процесса:  H2CO3 � 2H+ + −2
3CO , 

''KqKq'
]COH[

]CO[]H[
Kq

32

3
2

общ
==

−+

 

(в квадратных скобках приведены равновесные молярные концентрации). С 

точки зрения электролитической диссоциации кислотой называют электро-

лит, образующий в растворе катионы водорода Н+ (точнее Н+ + Н2О → Н30
+ 

− катионы гидроксония), а основанием − электролит, образующий анионы 

гидроксила ОН¯. 

Амфотерные гидроксиды типа Ме(OН)n диссоциируют одновременно 

по типу основания и по типу кислоты: 
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H+ + HZnO2¯     �      Zn(OH)2    �    ZnOH+ + OH̄  

�                                          � 
+−

+ HZnO2
2                                       Zn2+ + OH̄  

при добавлении щелочи                      при добавлении кислоты 

H+ + OH̄   →  H2O                             H+ + OH̄  → H2O 

                  
и равновесие смещается влево             и равновесие смещается вправо 

Реакции в растворах электролитов между ионами с образованием 

наименее диссоциируемых веществ называют ионообменными реакциями. 

Уравнения ионообменных реакций, в которых реагирующие вещества пред-

ставлены в виде ионов, называют ионными уравнениями. Ионное уравнение 

отражает реальный процесс в ионообменных реакциях. Ионообменные ре-

акции протекают в сторону образования малодиссоциируемых веществ: 

слабых электролитов, нерастворимых веществ − осадков, газов, комплекс-

ных ионов. Например: 

1. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + 2NaCl; 
               (молекулярное уравнение) 

2Na+ + −2
4SO  + Ba2+ + 2Cl̄  → BaSO4 + 2Na+ + 2Cl̄ ; 

               (полное ионное уравнение) 

−2
4SO  + Ba2- → BaSO4. 

              (краткое ионное уравнение) 

2. Ca(OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O; 

Ca2+ + 2OH̄  + 2H+ + 2Cl̄  → Ca2+ + 2Cl̄  + 2H2O; 

H+ + OH̄  → H2O. 

3. Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2; 

2Na+ + −2
3CO + 2H+ + −2

4SO  → 2Na+ + −2
4SO  + H2O + CO2; 

−2
3CO + 2H+ → H2O + CO2. 

4. Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O; 

Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]
2+ + 2OH̄  + 4H2O. 
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9.2. Экспериментальная часть 

9.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор для проверки электропроводности раствора (рис.4), растворы 

сахара (1M), глюкозы (1M), глицерина (1M), HCI (1н), NaOH (1н), NaCI 

(1н), СН3СООНконц , CH3COOH (1н), NH4OH (1н), NH4OHконц, H2SO4 (1н), 

BaCl2 (1н), Na2SO4 (1н), H2SO4конц, Al2(SO4)3 (1н), ZnSO4 (1н), сухие соли − 

NH4Cl, NaCH3COO. 

Рис.4. Прибор для проверки электропроводности раствора: 
1 – исследуемый раствор;  2 – стакан химический;  3 – изолятор; 
4 – электрохимическая лампа накаливания;  5 – шнур с вилкой; 
6 – электроды 

9.2.2. Электропроводность растворов электролитов и неэлектролитов  

(демонстрационный опыт) 

Электрическая проводимость водных растворов электролитов обу-

словлена направленным движением ионов: катионов − к катоду, анионов − 

к аноду. Для различных веществ с одинаковой концентрацией сила элек-

трического тока является функцией степени электролитической диссоциа-

ции: чем выше α , тем больше сила тока, а значит, тем ярче загорается лам-

почка. По интенсивности свечения лампочки дается сравнительная оценка 

силы электролитов. 
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Диссоциация дистиллированной воды. Налить в стакан 30-50 мл ди-

стиллированной воды. Включить прибор в электрическую сеть. Почему 

лампочка не зажигается? Написать уравнение электролитической диссоциа-

ции воды. 

Электролиты и неэлектролиты. Последовательно наполнить ста-

каны растворами сахара, глюкозы, глицерина, HCI, NaOH и NaCI и изме-

рить электрическую проводимость. После каждого замера промыть дистил-

лированной водой электроды. Отметить зажигание лампочки в растворах 

электролитов. Указать вещества-электролиты и вещества-неэлектролиты. 

Написать уравнения электролитической диссоциации веществ-

электролитов. 

Электролиты сильные и слабые. Провести аналогичные исследова-

ния раствором HCI, NaOH, CH3COOH и NH4OH. Указать сильные и слабые 

электролиты. Написать уравнения их электролитической диссоциации. 

Зависимость степени диссоциации от концентрации электроли-

та. Проверить закон разбавления Освальда, согласно которому при разбав-

лении раствора слабого электролита степень его диссоциации увеличивает-

ся по формуле 

,
C

Kq
=α  

где Kq − константа диссоциации электролита; 

С − его молярная концентрация. 

Налить в стакан 10-15 мл СН3СООН концентрированной, опустить 

электроды, добавляя порциями дистиллированную воду, отметить интен-

сивность свечения лампочки. Опыт повторить с концентрированным 

NH4OH. Объяснить наблюдения. 

Образование сильного электролита из слабых.  В один стакан 

налить 20-30 мл СН3СООН (1н), в другой − 20-30 мл NH40H (1н). Измерить 

их электропроводность. Смешать оба раствора и измерить электропровод-

ность полученного раствора. Что наблюдается? Дать объяснения. Написать 

уравнения протекающей реакции и электролитической диссоциации полу-

ченного соединения. 
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9.2.3. Зависимость концентрации ионов водорода от степени 

электролитической диссоциации кислот 

Исследовать действие уксусной и соляной кислот одинаковой кон-

центрации (1н) на цинк. Для этого положить в две пробирки по кусочку 

цинка одинакового размера. Налить в первую пробирку 1-2 мл HCI, во вто-

рую – 1-2 мл CH3COOH. Наблюдать выделение газа. В какой пробирке и 

почему скорость выделения газа меньше ? Дать необходимые объяснения. 

Написать уравнения протекающих в пробирках реакций. 

 

9.2.4. Смещение ионного равновесия слабого электролита 

Влияние на диссоциацию слабой кислоты ее соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл СН3СООН (1н) и 2-3 капли метилоранжа. Отметить 

окраску индикатора. Чем она обусловлена ? В одну из пробирок добавить 

шпателем несколько кристалликов NaCH3COO. Встряхнуть содержимое до 

полного растворения внесенной соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнения электролитической диссоциации кислоты и 

соли. Показать смещение равновесия диссоциации СН3СООН, применив 

принцип Ле Шателье. 

Влияние на диссоциацию слабого гидроксида его соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл NН4OH (1н) и 2-3 капли фенолфталеина. В одну из про-

бирок добавить несколько кристалликов NH4CI или (NH4)2SO4. Встряхнуть 

несколько раз для растворения соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнение диссоциации NH4ОН и соли аммония. По-

казать смещение равновесия диссоциации NH4OH, применив принцип Ле 

Шателье. 
 

9.2.5. Ионообменные реакции 

Образование слабого электролита. В одну пробирку поместить не-

сколько кристалликов соли аммония и внести 1-2 мл концентрированной 

NaOH. В другую пробирку поместить несколько кристалликов ацетата 



 46

натрия и прибавить 1-2 мл концентрированной H2SO4. Подогреть поочеред-

но каждую пробирку. Отметить запах выделяющихся газов. 

Написать уравнения в молекулярном и ионном виде. 

Реакция нейтрализации. Поместить в пробирку 1-2 мл HCI (1н), до-

бавить несколько капель метилоранжа, а затем по каплям добавить NaOH 

(1н) до изменения окраски индикатора. Написать уравнение в молекуляр-

ном и ионном виде. 

Образование осадка. Налить в три пробирки по 1-2 мл раствора BaCI2 

(1н), добавить по 1-2 мл: в первую – Na2SO4 (1н), во вторую − H2SО4 (1н), в 

третью – Al2(SO4)3 (1н). 

Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 
 

9.2.6. Амфотерные электролиты 

Налить в пробирку 2-3 мл ZnSO4 (1н) и добавить по каплям NaOH 

(1н) до появления осадка. Содержимое пробирки разделить на две пробир-

ки. В первую добавить NaOH, во вторую − HCI (1н) до исчезновения осад-

ков. Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

9.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

9.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCI, КОН, 

C2H5ОH, СH3COOH, C5H13O6, CHCl3, HBr. 

2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые электро-

литы: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)2, KHCO3, NaH2PO4, CuOHCl, 

Fe(OH)2Br. Написать уравнения электролитической диссоциации. 
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3. Написать математическое выражение констант диссоциации сле-

дующих веществ: H3P04, Mn(OH)2, Fe(0H)3, HCN, H2S, NH4OH. 

4. Какова концентрация ионов С1¯ и Са2+ в 0,1 М растворе CaCI2, если 

степень диссоциации СаС12 65 % ? 

5. В каком из растворов концентрация ионов водорода выше: 0,001 М 

раствор HN03 и I М раствор CH3COOH ? 

6. Рассчитать концентрацию ионов Н+ в 0,4 М растворе H2S . 

7. Рассчитать константу диссоциации НСN, зная степень ее диссоциа-

ции, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

8. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций:  

CuSO4 + H2S → ; Fe(OH)2NO3 + HNO3 → ; 

NaHCO3 + NaOH → ; Fe(OH)2NO3 + KOH → ; 

CH3COOH + KOH → ; KCN + H2SO4 → ; 

(NH4)2SO4 + NaOH → .  

 

10. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9 

ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ. 

рН-МЕТРИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Цель работы: получить четкое представление о реакции среды, ме-

тодах ее определения; с помощью индикаторов и рН-метра изучить меха-

низм гидролиза различных солей. 
 

10.1. Краткие теоретические сведения [1, 2] 

10.1.1. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель 
 

Процесс диссоциации воды на ионы носит название аутопротолиза. 

Вода диссоциирует на ионы как слабый электролит: 

H2O  �  H+ + OH̄ ; 
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Более точно диссоциация протекает следующим образом:  

Н2O + Н2O  �  Н3O
+ + ОН¯, 

где Н3О
+ – ион гидроксония. 

Произведение концентрации ионов водорода и ионов гидроксила в 

любом растворе есть величина постоянная. При 22°С [H+]·[OH¯] = 10-14. Это 

произведение носит название ионного произведения воды. От величины 

[H+] и сопряженной с ней [OH¯] зависит кислотность или щелочность сре-

ды. 

Нейтральная среда раствора  [H+] = [OH¯]  = 10-7 моль/л; кислая среда 

раствора [Н+] > 10-7 моль/л или [OH¯] < 10-7 моль/л; щелочная среда раство-

ра [H+] < 10-7 моль/л или [OH¯] > 10-7 моль/л. 

Количественной характеристикой кислотности среды является водо-

родный показатель рН, равный отрицательному значению логарифма кон-

центрации ионов водорода: 

рН = − lg [Н+]. 

Аналогично существует гидроксильный показатель рОН: 

рОН = − lg [OH¯]. 

Известно, также, что рН + рОН = 14. В нейтральной среде рН = рОН = 7, в 

кислой среде рН < 7, а рОН > 7, в щелочной среде рН > 7, а рОН < 7. 
 

10.1.2. Определение значения рН 
 

Традиционный способ наиболее простой, однако с низкой точностью 

− это способ определения рН с помощью индикаторов − веществ, меняю-

щих окраску в зависимости от концентрации ионов водорода. 

Индикаторы характеризуются интервалом рН перехода окраски. 

Наиболее широко используют индикаторы, приведенные в табл.7. 
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Таблица 7 

 

Индикатор 
Среда (цвет и интервал рН) 

кислая нейтральная щелочная 

Метилоранж 
Оранжевый (4>pH>3,1) 
Красный (pH < 3,1) 

Желтый Желтый 

Лакмус Красный (pH < 5) 
Фиолетовый 

(8>pH>5) 
Синий (pH>8) 

Фенолфтале-
ин 

Бесцветный Бесцветный 
Бледно-розовый (pH>8) 
Малиновый (pH>9,8) 

 
Часто пользуются индикаторной бумагой, на которую наносят инди-

катор. Универсальная индикаторная бумага может менять цвет в широком 

интервале рН, например, от рН = 1 до рН = 14. 

Второй способ − это определение рН с помощью прибора, он характе-

ризуется высокой точностью. В лабораториях используют приборы  рН-340, 

рН-262, ЭВ-74 и др. 

Датчиком величины рН раствора (индикаторным электродом) служит 

стеклянный электрод, мембранная ЭДС которого зависит от концентрации 

ионов водорода в растворе. Внутри стеклянного электрода находится кон-

тактный электрод − серебряная проволока, покрытая тонким слоем хлорида 

серебра, опущенная в стандартный 0,1 М раствор HCI. 

Разность потенциалов, возникающая на стеклянной мембране, являет-

ся функцией разности концентрации ионов водорода в стандартном и ис-

следуемом растворе. Потенциал стеклянного электрода сравнивается по-

тенциометрически с потенциалом стандартного хлорсеребряного насыщен-

ного электрода сравнения (рис.5). 

Элементы измерительной схемы прибора и электронный усилитель, с 

которыми связан датчик ДЛ-02, размещены в металлическом корпусе. Все 

ручки управления выведены на наклонную лицевую панель, на которой 

установлен милливольтметр со шкалой рН = 1-14. Предусмотрена возмож-

ность ручной и автоматической компенсации измерения характеристик 

электродной системы при измерении температуры раствора. Настраивают 

рН-метр по буферным растворам. 
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Рис. 5. Датчик ДЛ-02: 

1 − штанга с треногой; 2 − стандартный хлорсеребряный электрод; 

3 − бачок с насыщенным раствором KCI; 4 − защитные экраны; 

5 − стеклянный электрод; 6 − электролитический ключ; 

7 − стаканчик с исследуемым раствором; 8 − столик 
 

10.1.3. Гидролиз солей 
 

Гидролизом солей называется взаимодействие ионов соли с водой, 

приводящее к образованию малодиссоциируемых веществ. 

В результате гидролиза солей меняется концентрация ионов Н+ или 

ОН¯, поэтому растворы многих солей показывают кислую или щелочную 

реакцию среды. 

По отношению к гидролизу различают несколько типов солей: 

1) Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кис-

лотой (протекает частично): 

а) Анион слабой кислоты одновалентен:  

CH3COONa + H2O � CH3COOH + NaOH,  

в ионном виде 

CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + OH̄ .  

2

6

3

14

5

7

8

ДЛ-02
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В растворе накапливаются ионы ОН¯, рН > 7, среда щелочная. 

б) Анион слабой кислоты многовалентен, гидролиз протекает ступен-
чато: 

I ступень – Na2C03 + H2O � NaHCO3 + NaOH, 

−2
3CO + H2O � HCO3¯ + OH̄ ;     pH > 7; 

II ступень обычно в нормальных условиях не протекает, она возможна 

в определенных условиях (нагревание, разбавление):  

NaHCO3 + H2O � H2CO3 + NaOH; 

HCO3¯ + H2O � H2CO3 + OH̄ . 

Количественной мерой гидролиза является константа гидролиза. Для 

первого типа солей 

.
K

K
K

кисл.сл

OH
гидр

2=  

2) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кис-

лотой: 

а) Катион слабого основания одновалентен: 

NH4Cl + H2O � NH4OH + HCl; 

NH4
+ + H2O � NH4OH + H+.  

В растворе накапливаются ионы Н+, рН < 7, среда кислая. 

б) Катион слабого основания многовалентен, гидролиз протекает сту-

пенчато, преимущественно по I ступени: 

I ступень – ZnCl2 + H2O � ZnOHCl + HCl; 

Zn2+ + H2O � ZnOH+ + H+. 

При определенных условиях (повышение температуры, разбавленные 

растворы) гидролиз может частично идти и по II ступени:  

II ступень – ZnOHCI + H2O �  Zn(OH)2 + HCI; 

ZnOH+ + H2O � Zn(OH)2 + H+. 
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Для второго типа солей 

.
K

K
K

осн.сл

OH
гидр

2=  

3) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кисло-

той, протекает в значительной степени: 

NH4CH3COO + H2O � CH3COOH + NH4OH; 

NH4
+ + CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + NH4OH. 

рН раствора близок к 7 и зависит от силы кислоты и основания: 

.
KK

K
K

осн.слкисл.сл

OH
гидр

2=  

Иногда в случае образования осадка и газа гидролиз протекает до полного 

разложения соли, например: 

Cr2S3 + 6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2S. 

4) Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой, гид-

ролизу не подвергаются, например: 

NaCI + Н2О �; 

Na+ + Cl̄  + Н2О � . 

Так как в продуктах реакции нет слабого электролита, то равновесие 

полностью смещено влево, т.е. гидролиз не происходит, раствор нейтрален, 

рН = 7. 
 

10.2. Экспериментальная часть 

10.2.1. Приборы и реактивы 
 

Химические стаканы вместимостью 50 мл; рН-метр; Al2(SO4)3 (0,1н), 

СН3СООН (0,1 н), NH4OH (0,1 н), CH3COONa (0,1 н), NH4Cl (0,1 н), Na2CО3 

(0,1 н), Н2ОДИСТ, ZnCl2 (0,1 н),  NaNО3  (0,1 н). 
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10.2.2. Окраска индикаторов в различных средах 
 

Налить в шесть пробирок по 2-3 мл дистиллированной воды и доба-

вить в две из них раствор лакмуса, в две другие – метилоранж, в две по-

следние − фенолфталеин (по несколько капель). Записать окраску индика-

торов в нейтральной среде. Добавить в пробирки с разными индикаторами 

по несколько капель щёлочи, в другие три пробирки – по несколько капель 

раствора соляной кислоты. Записать результаты в виде табл.7. 
 

10.2.3. Гидролиз солей. Определение рН среды с помощью рН-метра 
 

Вначале подготовить рН-метр к работе: 

1.  Подключить рН-метр в сеть 220 В с помощью сетевого шнура, 

включить прибор, повернуть ручку "Сеть" по часовой стрелке, при этом за-

горается контрольная лампочка. Прибору дать прогреться в течение 30 мин. 

2.  Ручку "Температура раствора" установить на значение температу-

ры исследуемого раствора. Переключатель "Размах" зафиксирован в поло-

жении "15 рН". 

3. Проверку и настройку рН-метра провести по одному из стандарт-

ных буферных растворов (например, с рН = 1,68; 3,56; 4,06; 6,86; 9,22). 

Применять буферный раствор, рН которого находится в том же диапазоне 

измерения, что и рН исследуемого раствора. Перед каждым погружением в 

стандартный или исследуемый раствор электроды тщательно промыть ди-

стиллированной водой и чрезвычайно осторожно удалить избыток воды с 

их поверхности фильтровальной бумагой. В стакан налить стандартный бу-

ферный раствор с соответствующим значением рН и опустить в него элек-

троды. 

4. Переключатель "Пределы измерения" установить на соответству-

ющий диапазон измерения (например, в положение 1-2 рН, если буферный 

раствор имеет рН = 1,68 и т.д.). Переключатель "Размах" перевести в поло-

жение "3рН". Ручкой потенциометра "Еи" установить стрелку прибора на 
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деление шкалы, отвечающее значению рН стандартного раствора. Пере-

ключатель "Размах" установить снова в положение "15рН". 

5. Проверить показания прибора по стандартным буферным раство-

рам: 4,06 – на диапазоне 2-5 рН; 6,88 – на диапазоне 5-8 рН; 9,22 – на диапа-

зоне 8-11 рН. Проверить показания прибора по буферным растворам 1,66 и 

9,22 рН на диапазоне 1-14 рН. 

6. Для измерения рН исследуемого pacтвора поместить электроды в 

стакан, отметить показания стрелки по нижней шкале и после установления 

переключателей "Пределы измерений" и "Размах" на соответствующих 

диапазонах рН провести отсчет по верхней шкале прибора. 

7. По окончании работы выключить прибор и отключить его от сети. 

Электроды промыть Н2Одист и оставить в Н2Одист. В пять стаканов налить по 

10-15 мл: в первый стакан − Na2CO3 (0,1 н), во второй − NaCH3COO (1 н), в 

третий − NH4CI (0,1 н), в четвертый − ZпС12  (1 н), в пятый − NaNO3 (0,1 н). 

Измерить значения рН этих растворов с помощью рН-метра. Какие из 

исследуемых солей подвергаются гидролизу ? Составить уравнения гидро-

лиза в молекулярном и ионном виде. 
 

10.2.4. Взаимное усиление гидролиза солей 
 

К 5-6 каплям сульфата алюминия прибавить такой же объем карбона-

та натрия. Какой газ выделился и какой образовался осадок? Написать 

уравнение совместного гидролиза данных солей в молекулярном и ионном 

виде. 
 

10.2.5. Влияние температуры на гидролиз 
 

К раствору ацетата натрия прилить 1-2 капли фенолфталеина. Заме-

тить интенсивность окраски индикатора. Нагреть пробирку с раствором до 

кипения. Как изменилась интенсивность окраски индикатора? Объяснить 

полученный результат. Написать уравнения гидролиза в молекулярном и 

ионном виде. 



 55

10.3. Содержание отчета 
 

1. Название лабораторной работы. 

2. Ее цель. 

3. Отчет по опыту 10.2.2 представить в виде табл.7. Отчет по опыту 

10.2.3 должен описывать устройство, принцип и порядок работы рН-метра, 

данные по рН различных солей представить в виде таблицы, составить 

уравнения гидролиза в молекулярном и ионном виде.  
 

10.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Каково значение рН раствора, концентрация ионов ОН¯ которого 

равна 10 моль/л ? 

2. Какова концентрация ионов водорода и ионов гидроксила раствора, 

рН которого равен 6,3 ? 

3. Определить рН растворов сильных электролитов: 

а) 0,1 М раствора HN03 (α = 0,92); 

б) 0,01 М раствора КОН' (α = 0,93). 

4. Определить рН 0,6 М раствора HCI (Кq, = 3,2·10-8).  

5. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих 

солей: СН3СOОК, NaCN, K3PO4, NH4CI, CuCI2, A12(SO4)3, NH4N03, Na2C03, 

AI 2S3, KCI, FeS04. Указать характер среды водных растворов этих солей. 

6. Рассчитать константу гидролиза и рН водных растворов следующих 

солей: 

а) 0,2 М раствор CH3COONa; 

б) 0,05 М раствор NH4CI. 

7. Написать уравнение совместного гидролиза двух солей: Cr2(SO4)3 и 

Na2S. 
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11. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 10 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с особенностями окислительно-

восстановительных реакций, с важнейшими окислителями и восстановите-

лями, приобрести навыки расстановки коэффициентов двумя методами. 
 

11.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Химические реакции, сопровождающиеся изменением степени окис-

ления элементов, называются окислительно-восстановительными (ОВР). 

Под степенью окисления понимают условный заряд атома, который опре-

деляется числом общих электронных пар, смещенных от одного элемента 

(знак «плюс») к другому (знак «минус»). Если электронные пары не смеще-

ны, степень окисления равна нулю. 

Процесс отдачи электронов в химическом процессе, приводящий к 

повышению степени окисления элемента, называется окислением, а эле-

мент, теряющий электроны, − восстановителем. В роли восстановителей 

могут выступать нейтральные атомы металлов (К, Na, AI, Mg, Zn и др.), 

элементарные отрицательные ионы (I¯, Br̄ , Cl̄ , S2- и др.), а также сложные 

анионы, молекулы, катионы металлов, в которых элемент проявляет одну из 

низких степеней окисления ++−−− 22
222

2
3 Zn,Fe,SO,CrO,NO,SO( и т.п.). 

Процесс принятия электронов, приводящий к понижению степени 

окисления элемента, называется восстановлением, а элемент, принимаю-

щий электроны, − окислителем. В роли окислителя выступают простые ве-

щества, образованные неметаллами (F2, O2, CI2, Br2, I2, S и др.); катионы ме-

таллов, проявляющие одну из высоких степеней окисления (Fe3+, Мп
4+, Sn4+, 

Pb4+ и др.), а также сложные анионы, содержащие элемент с максимальной 

степенью окисления −−−− 2
7243

2
4 OCr,MnO,NO,SO(  и т.п.).  
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Для расстановки коэффициентов в ОВР необходимо помнить основ-

ные положения теории окислительно-восстановительных реакций: 

1) без процесса окисления невозможен процесс восстановления; 

2) количество потерянных электронов должно быть равно количеству 

принятых; 

3) количество одноименных атомов в левой части уравнения должно 

быть равно количеству таких же атомов в правой части этого уравнения . 

Существует два метода расстановки коэффициентов: метод электрон-

ного баланса и метод электронно-ионного баланса (метод полуреакций ). 

Последовательность решения ОВР методом электронного баланса та-

кая. 

1. Определение степени окисления всех элементов в левой и правой 

частях схемы реакции и выявление элементов, изменивших степень окисле-

ния. 

2. Составление схемы перехода электронов, нахождение окислителя и 

восстановителя. 

3. Подобрать множители так, чтобы число отданных и принятых 

электронов было одинаковым. 

4. Расстановка коэффициентов перед окислителем и восстановителем 

и продуктами их восстановления и окисления, затем – перед элементами, не 

изменившими степени окисления: катионами металлов, анионами кислот-

ных остатков, атомами водорода. Проверка правильности решения − по 

числу атомов кислорода. 

Например: 

,OHS)SO(CrSOHSHOCrK 2
0

34

3

242

2

2

6

722 ++→++
+−+

 

2Cr+6  + 6e  =  2Cr+3                   1  −  восстановление; окислитель 

S-2  −  2e  =  S0                                 3  −  окисление; восстановитель 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

 

     6 
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Особенности электронно-ионного уравнения заключаются в том, что 

подбор коэффициентов производится на основании составления полуреак-

ций процесса окисления и восстановления. Для этого составляются: 

I) ионное уравнение реакции с учетом силы электролита и раствори-

мости веществ:  

;OHSOK2SSO3Cr2SOH2SHOCrK2 2
2
4

2
4

32
42

2
72 +++++→++++ −+−+−+−+

           
2) полуреакции:  

−2
72OCr + 14Н+ + 6ē = 2Cr3+ + 7H2O         1 − восстановление; окислитель 

H2S  −  2ē  =  S + 2H+                                3 − окисление; восстановитель; 

3) ионное уравнение с коэффициентами: 

−2
72OCr + 14Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S + 6H+; 

−2
72OCr + 8Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S; 

4) полное молекулярное уравнение: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4Н2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

Для составления полуреакций необходимо знать правила стяжения: 

1. В кислой среде недостаток кислорода компенсируется молекулами 

воды; в противоположной стороне ставятся катионы водорода. 

2. В щелочной среде недостаток кислорода восполняется ионами 0Н¯, 

в противоположной стороне записывается вода. 

3. В нейтральной среде: 

а) если кислорода меньше слева, то применяется правило кислой сре-

ды (слева Н20, справа Н+); 

б) если кислорода меньше справа, то применяется правило щелочной 

среды (слева Н20, справа 0Н¯). 

 

     6 
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11.2. Экспериментальная часть 

11.2.1. Приборы и реактивы 
 

0,5 н растворы веществ: Cr2(S04)3; КМпО4; K2Cr2О7; Na2SO4; NaNО2, 

КI; 3%-й раствор Н202; 6 н NaOH; H2S04 (1:1). 
 

11.2.2. Окисление ионов Cr3+ перекисью водорода 
 

В пробирку налить 2-4 капли раствора соли Cr2(SO4)3, прибавлять 

раствор NaOH до тех пор, пока выпавший первоначально осадок не раство-

рится. К полученному хромиту в щелочной среде добавить несколько ка-

пель раствора Н202. Раствор нагреть до изменения окраски. Составить схему 

реакции и уравнять одним из методов. Сделать вывод о влиянии степени 

окисления на функцию восстановителя. 

11.2.3. Окисление ионов Fe2+ ионами MnO4¯̄̄̄ в кислой среде 

 

В пробирку налить 5-6 капель раствора перманганата калия KMnO4 и 

столько же раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). Затем по каплям прилить 

раствор соли железа FeSO4 до полного обесцвечивания раствора. Реакция 

выражается схемой: 

MnO4¯ + H+ + Fe2+ → Fe3+ + Mn2+ + H2O. 

В обесцвеченный раствор добавить несколько капель раствора рода-

нида калия KCNS. Появление кроваво-красной окраски, характерной для 

раствора Fe(CNS)3, доказывает, что ионы Fe2+  
окислились в ионы Fe3+. Со-

ставить полное уравнение реакции. Указать окислитель и восстановитель. 
 

11.2.4. Окислительные свойства дихромата калия 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и добавить такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В 

первую пробирку прилить 4-5 капель раствора соли железа FeSO4, во вто-

рую – 4-5 капель раствора сульфита натрия Na2SO3, в третью – 4-5 капель 

нитрита натрия NaNO2, в четвертую – 4-5 капель иодида калия KI. 
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11.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

11.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

I. Какие из перечисленных реакций можно отнести к окислительно-

восстановительным: 

K2S04 + BaCI2 →. KC1 + BaS04 ; 

FeCI2 + SnCI4 → FeCI3 + SnCI2; 

Zn + HN03  →  Zn(N03)2 + NO + H2O; 

AI(0H)3 + NaOH  →  Na[AI(0H)4] ? 

2. Уравнять следующие схемы химических реакций : 

Fe + H2SО4конц → Fe2(SО4)3 + SО2 + H2О; 

Mg + HNО3разб  → Мg(NО3)2 + NH4NО3 + H2O; 

AI + KOH + H20 -—  К[А1(OH)4] + H2 ; 

Cr203 + KN03 + KOH → K2CrO4 + KN02 + H2O ;   

NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2Cr04 + NaBr + H2O;  

K2Cr2O7 + KN02 + H2S04 → Cr2(S04)3 + KN03 + K2S04 + H2O;  

K2Cr207 + HCI → CrCI3 + CI2 + КСl + H2O;  

KMnO4 + H2S + H2S04 → MnS04 + S + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + Na2S03 + H2O →  MnO2 + Na2SO4 + KOH;  

KMnO4 + FeS04 + H2S04 → MnS04 + Fe2(S04)3 + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + KNO2 + KOH → K2MnO4 +KN03 + H2O. 

3. Рассчитать, сколько граммов KN02 можно окислить в присутствии 

H2S04 с помощью 30 мл 0,01 M раствора KMnO4. 

4.Определить, какой объем 0,2 М раствора I2 можно восстановить 4 г 

H2S. 
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12. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 11 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ 
 

Цель работы: ознакомиться с работой гальванических элементов.  
 

12.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

При погружении металла в раствор на поверхности раздела возникает 

разность потенциалов за счет гидратации ионов металла и перехода их в 

раствор:  

Me + mH20 � [Ме
+n] · mH2O + nē. 

Разность потенциалов возникающего двойного электрического слоя 

называется электродным потенциалом, а после установления равновесия − 

равновесным электродным потенциалом. Его величина зависит от восста-

новительной активности металла, энтальпии гидратации, температуры и 

концентрации ионов металла в растворе. Определить величину электродно-

го потенциала металла прямым измерением невозможно. Поэтому исполь-

зуют компенсационный метод измерения. Для этого составляют гальвани-

ческий элемент из исследуемого металла, погруженного  в раствор своей  

соли  с концентрацией ионов металла 1 моль/л, и нормального водородного 

электрода. 

Прибор, в котором химическая энергия окислительно-

восстановительных процессов превращается в энергию электрическую, 

называется гальваническим элементом. Электродный потенциал нормаль-

ного водородного электрода принимается за нуль. Разность потенциалов 

гальванического элемента, у которого один полуэлемент − стандартный во-

дородный электрод, а другой − металл в растворе своей соли, принимается 

за стандартный электродный потенциал металла  ).E( o
Me/Me n+ Схема галь-

ванического элемента изображается так: 

Ме/Ме
+n // 2Н+/Н2. 
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Если металл активный, то он выполняет роль анода, а водородный 

электрод − роль катода: 

A (−);   Me − nē  → Ме
+n; 

К (+);   2Н+ + 2ē → Н2. 

Стандартный электродный потенциал такого металла принимается со 

знаком "минус", а для металла, выполняющего роль катода, − со знаком 

"плюс". 

А (−):   Н2 − 2ē → 2Н+ 

К (+);   Ме
+n; + nē  →Meo. 

Ме
+n + Н2 = Ме° + 2Н+ 

Располагая металлы по возрастанию их стандартных потенциалов, 

получают электрохимический ряд напряжения металлов: 

Li/Li + К/К+ Са/Са2+ Na/Na+ Mg/Mg2+ AI/AI 3+ Мn/Мn2+ Zn/Zn2+ 

-3,02 -2,92 -2,87 -2,71 -2,37 -1,7 -1,05 -0,76 
 

Fe/Fe2+ Ni/Ni2+ Sn/Sn2+ Pb/Pb2+ H2/2H+ Cu/Cu2+ Ag/Ag+ 

-0,44 -0,25 -0,13 -0,126 0 +0,34 +0,8 

Чем более отрицательный потенциал, тем сильнее восстановительные 

свойства металлов. Чем правее расположен металл в ряду напряжений, тем 

более сильными окислителями являются ионы металла.  

При работе гальванических элементов роль анода выполняет металл, 

расположенный в ряду напряжений левее, а катода − правее. Если условия 

отличаются от стандартных, то для расчета электродного потенциала поль-

зуются уравнением Нернста: 

,Clg
n

059,0
EE o

+=  

где  Е  – потенциал металла, помещенного в раствор своей соли, В; 

Е
о – стандартный электродный потенциал металла, В; 

n − число электронов, участвующих в данной электродной полуреак-

ции; 

С  − концентрация ионов металла, моль/л. 
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ЭДС гальванического элемента определяется по формуле  

ЭДС = Ек - Еа . 

12.2. Экспериментальная часть 

12.2.1. Приборы и реактивы 
 

Два батарейных стакана вместимостью по 200 мл, медная и цинковая 

пластины, U-образная трубка, заполненная раствором KCI с агар-агаром, 

потенциометр Р-307, нормальный элемент Вестона, растворы CuS04 (1 M), 

ZnSO4 (1 M), CuS04 (0,1 M), ZnS04 (0,1 М). 
 

12.2.2. Измерение ЭДС элемента Якоби-Даниэля 
 

1. Собрать гальванический элемент по схеме (рис.6): 

Zn / ZnS04 (1 M) // CuS04 (1 M) / Сu . 

Для этого сосуды промыть дистиллированной водой и наполнить до 

метки: один сосуд – 1 М раствором ZnS04, другой − 1 M раствором CuS04. 

Вставить в раствор ZnS04 цинковый электрод, а в раствор CuS04 -медный, 

растворы соединить электролитическим мостиком. 

2.К зажимам 1 (X1) или 2 (X2) подключить электроды исследуемого 

элемента, соблюдая полярность . 

3. Переключатель 21 установить в положение X1 или X2 в зависимо-

сти от того, к каким зажимам подключены электроды исследуемого элемен-

та. 

4. Включить дополнительное сопротивление нажатием кнопки 18 и 

последовательным вращением ручек 6, 7, 8, 9, 10, 11 декадных переключа-

телей произвести грубое уравновешивание (компенсирование) ЭДС иссле-

дуемого элемента до установления стрелки гальванометра в нулевое поло-

жение.  

5. Выключают кнопку 18 и включают кнопку 19, последовательным 

вращением указанных выше ручек декадных переключателей производят 

точное уравновешивание ЭДС исследуемого элемента. 
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6. Значение ЭДС исследуемого элемента отсчитывают по цифрам в 

окошках 12-17. Для этого цифровые значения в окошках умножают на 

множитель, стоящий у окошка, и полученные данные суммируют. 
 

Рис. 6. Панель потенциометра Р-307: 

1 и 2 – зажимы исследуемого гальванического элемента (X1 и Х2); 3 – зажи-

мы гальванометра: 4 – зажимы нормального элемента (НЭ); 5 – зажимы ба-

тарей (Б); 6-11 – ручки декадных переключателей; 12-17 – числовые значе-

ния ЭДС для шести декадных сопротивлений; 18 – кнопка для включения 

дополнительного сопротивления; 19 - кнопка для включения декадных со-

противлений; 20 - кнопка для успокоения колебания стрелки гальванометра; 

21 – ручка переключателя для включения нормального элемента и исследу-

емого элемента; 22 – ручка переключателя для установки числового значе-

ния ЭДС нормального элемента при заданной температуре; 23 и 24 – ручки 

для грубой настройки потенциометра по рабочему току; 25 и 26 – ручки для 

точной настройки потенциометра по рабочему току 
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Результаты измерения заносят в табл.8. 

Таблица 8 

Элемент 
ЭДС элемента, В Ошибка 

Еэкс Етеор 
абсо-
лютная 

относи-
тельная 

Zn/ZnS04 (1 M)//CuS04 (1 M)/Сu     

Zn/ZnS04 (0,1 M)//CuS04 (0,1 M)/Сu     

7. Из сосуда выливают 1 М раствор ZnS04 и 1 M раствор CuSO4, элек-

троды промывают дистиллированной водой, а затем сосуды заполняют до 

метки 0,1 М растворами ZnSО4 и CuSO4. ЭДС элемента измеряют компен-

сационным методом. 

Обработка результатов 

1. Вычислить теоретическое значение ЭДС элементов, приведенных в 

таблице, по уравнению Нернста. 

2. Вычислить абсолютную ошибку по формуле ∆Е = Еэкс − Етеор. 

3. Рассчитать относительную ошибку ЭДС элемента по уравнению 

.
E

100E
E%

теор

⋅∆
=∆  

 

12.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

12.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

I. Написать схему гальванического элемента, в основе работы которо-

го лежит окислительно-восстановительная реакция: 

Pb(NO3)2 + Fe → Fe(NO3)2 + Pb. 
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2. При какой концентрации ионов Zn2+ (моль/л) потенциал цинкового 

электрода будет на 0,015 В меньше его стандартного электродного потен-

циала (ответ 0,3 моль/л)? 

3. Марганцевый   электрод   в  растворе  его  соли  имеет   потенциал  

-1,236 В. Вычислить концентрацию ионов Мn2+  (в молях на литр). 

4. Составить схему, написать уравнения электродных процессов и 

вычислить ЭДС медно-никелевого гальванического элемента, в котором 

[Сu2+] = 0,01 моль/л, a [Ni2+] = 0,1 моль/л. 

5. Составить схемы двух гальванических элементов, в одном из кото-

рых медь была бы катодом, а в другом − анодом. Написать для каждого из 

этих элементов уравнения реакций, протекающих на катоде и аноде. 

6. При какой концентрации ионов Сu2+ (моль на литр) значение по-

тенциала медного электрода становится равным стандартному потенциалу 

водородного электрода ? 

7. Какой гальванический элемент называется концентрационным ? 

Составить схему, написать уравнения электродных процессов и вычислить 

ЭДС гальванического элемента, состоящего из серебряных электродов, 

опущенных: первый − в 0,01 н, а второй − в 0,1 н растворы AgNO3. 

 

13. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 12 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

Цель работы: рассмотреть механизм и условия протекания электро-

химической коррозии, провести сравнение с химической коррозией. 
 

13.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Коррозией называют разрушение металла под действием окружаю-

щей среды. Коррозия по механизму протекания делится на химическую и 

электрохимическую. Химическая коррозия возникает при взаимодействии 

металлов с сухими газами или жидкостями, не являющимися электролита-
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ми. Почти все металлы при повышенной температуре реагируют с кислоро-

дом, галогенами, серой, сернистым газом. Примеры химической коррозии: 

4Fe + 3 O2 → 2Fe2O3 ; 

2Fe + 3CI2 → 2FeCI3. 

Большинство металлов, соприкасаясь с электролитом − водными рас-

творами солей, кислот, оснований, способны проводить электрический ток. 

Так как в машиностроении применяются неоднородные металлы (сплавы), 

содержащие примеси, то создаются условия для работы гальванического 

элемента. В возникшей микрогальванопаре роль анода выполняет участок с 

более отрицательным электродным потенциалом, а катода − с более поло-

жительным потенциалом. Анодные участки гальванических пар подверга-

ются разрушению, а на катодных участках происходит восстановление 

окислителей − деполяризаторов. Наиболее часто встречаются два вида ка-

тодного процесса: 

1) восстановление ионов водорода − коррозия с водородной деполя-

ризацией: 

2Н+ + 2е → Н2 ; 

2) восстановление молекул кислорода в нейтральной, щелочной сре-

дах:  

O2 + 2Н2O + 4ē = 4OН¯ 

и в кислой среде: 

02 + 4Н+ + 4ē = 2Н2O. 

Это коррозия с кислородной деполяризацией. Типичным случаем 

коррозии с поглощением кислорода может служить ржавление техническо-

го железа (чугунов) во влажном воздухе. Роль анода выполняет железо, 

o
Fe/Fe 2E

+
=-0,44В, а катода − цементит Fe3С, электродный потенциал кото-

рого более положителен. 

Анод:  Fe° − 2ē → Fe2+. 

Катод: (Fe3C) : O2 + 2H2O + 4ē = 4OН¯.  
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Продуктом коррозии является гидроксид железа (II), постепенно 

окисляющийся до гидроксида железа (III): 

Fe2+ + 2OH̄  = Fe(OH)2; 

4Fe(OH)2 + O2 + 2Н2O = 4Fe(OH)3. 

Все применяемые способы защиты от коррозии можно разделить на 
три группы: 

1) различные покрытия (металлические, неметаллические, химиче-

ские); 

2) обработка среды, в которой находится металл (ингибиторы);  

3) электрохимические методы (протекторная, катодная защиты). 

 

13.2. Экспериментальная часть 

13.2.I. Приборы и реактивы 

 

Растворы: HCI (0,1н), Н2S04 (2н), K3[Fe(CN)6]; металлы: Zn, Сu, AI, Fe, 

Sn. 

13.2.2. Влияние образования гальванической пары  

на коррозию металла 
 

1. Налить в пробирку немного 0,1н раствора соляной кислоты и по-

грузить в него кусочек цинка. Что наблюдается? Составить уравнение реак-

ции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к цин-

ку. Выделяется ли водород на меди? Прикоснуться в растворе проволочкой 

к цинку и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что является като-

дом и что анодом в данной гальванической паре? Составить уравнения 

электродных процессов при коррозии. В каком случае процесс протекает 

интенсивнее? 

2. Налить в пробирку немного 2н раствора серной кислоты и погру-

зить в него кусочек алюминия. Что наблюдается ? Составить уравнение ре-

акции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к 

алюминию. Выделяется ли водород на меди ? Прикоснуться в растворе про-
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волочкой к алюминию и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что 

является катодом и что анодом в данной гальванической паре? Составить 

уравнения электродных процессов при коррозии. 

13.2.3. Коррозия оцинкованного и луженого железа 
 

B две пробирки налить до половины объема дистиллированной воды 

и добавить по 5-6 капель 2н раствора серной кислоты и красной кровяной 

соли K3[Fe(CN)6] (эта соль является чувствительным реактивом на присут-

ствие в растворе ионов Fe2+, с которыми образует интенсивное окрашенное 

соединение Fe3[Fe(CN6)]2 − турнбулеву синь). В одну из пробирок опустить 

железную проволоку, соединенную с цинком, в другую − железную прово-

локу, соединенную с оловом. Наблюдать через некоторое время изменение 

окраски в одной из пробирок. Чем это объясняется ? Почему в другой про-

бирке синее окрашивание не появляется ? Составить уравнения коррозии 

оцинкованного и луженого железа в кислой среде. 

13.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

13.4. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Чем отличается коррозия технического железа в кислой среде от 

коррозии его в нейтральной среде ? 

2. Какие металлы интенсивно разрушаются в щелочной среде ? 

3. Как протекает коррозия железа, покрытого никелем, в атмосфере 

при нарушении целостности покрытия ? 

4. В каком случае коррозия протекает интенсивнее: при контакте же-

леза с никелем или с оловом, в нейтральной или кислой средах ? 
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5. Какой металл целесообразнее выбрать для протекторной защиты от 

коррозии свинцовой оболочки кабеля: цинк, магний или хром ? Почему ? 

Составить уравнения катодного и анодного процессов атмосферной корро-

зии. Какой состав продуктов коррозии ? 

6. Составить уравнения анодного и катодного процессов с кислород-

ной и водородной деполяризацией при коррозии пары «алюминий-железо». 

Какие продукты коррозии образуются в первом и втором случаях ? 

7. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая 

медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрее 

образуется ржавчина ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодно-

го процессов коррозии этих пластинок. Каков состав продуктов коррозии ? 

8. Какой металл целесообразней выбрать для протекторной защиты 

стального корпуса судна: магний, алюминий, медь ? Почему ? Составить 

уравнения анодного и катодного процессов атмосферной коррозии. Каков 

состав продуктов коррозии ? 

9. Как происходит атмосферная коррозия луженой меди при наруше-

нии покрытия ? Составить уравнения анодного и катодного процессов. 

10. Железное изделие покрыли свинцом. Какое это покрытие − анод-

ное или катодное ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии при нарушении покрытия во влажном воздухе и в со-

ляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях ? 

14. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 13 

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ СОЛЕЙ 

 

Цель работы: рассмотреть процессы, протекающие при электролизе 

на металлических и инертных электродах. 

14.I. Краткие теоретические сведения [1; 2, с.293-304] 

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, 

протекающий на электродах под действием внешнего источника постоянно-
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го тока. Сущность процесса электролиза заключается в восстановлении на 

катоде и в окислении на аноде. Электроды, на которых происходит разряд 

ионов, могут быть нерастворимыми (графит, платина) и растворимыми 

(цинк, медь, никель). 

Различают электролиз растворов и расплавов. Рассмотрим электролиз 

водного раствора соляной кислоты, осуществляемый в электролизере 

(рис.7). 

Рис.7. Электролизная ванна 

Катионы водорода, образующиеся при диссоциации соляной кислоты 

(HCl � H+ + Cl̄ ), притягиваются к катоду, получают от него электроны и 

восстанавливаются:  

К (−): 2Н+ + 2ē = o
2H , 

а ионы хлора С1¯, притягиваясь к аноду, отдают ему электроны и окисля-

ются:  

2Cl̄  − 2ē = o
2Cl . 
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Разность потенциалов, равная по величине ЭДС возникшего гальва-

нического элемента, которую необходимо приложить извне для того, чтобы 

начал протекать электролиз, называется напряжением разложения )E( теор
разл . 

Дополнительное напряжение, которое необходимо приложить для протека-

ния данного электродного процесса с определенной скоростью, называется 

перенапряжением η. Последнее вызывается затрудненностью разрядки то-

го или иного иона при данных условиях электролиза. Оно зависит от при-

роды ионов, материала электрода, состояния поверхности электрода, соста-

ва электролита, температуры и других факторов: 

.ЕE теор
разл

реальн
разл −=η  

При разрядке ионов металлов перенапряжение − очень малая величи-

на. Значительных величин оно достигает при разрядке водорода и кислоро-

да. Последовательность разрядки ионов при электролизе такова: 

1. На катоде − в первую очередь восстанавливаются ионы с более по-

ложительным потенциалом разложения (в силу высоких значений перена-

пряжения выделения водорода становится возможным восстановление из 

водных растворов всех металлов, стоящих в ряду напряжений после алю-

миния). 

2. На аноде − окисляются частицы, имеющие более отрицательный 

потенциал разложения, в такой последовательности: 

 S2-/So; o
2I/I2 −  o

2Br/Br2 −  o
2Cl/Cl2 −  +− + H4O/OH2 o

2  

реальн
разлE , В 0,48 0,53 1,07 1,36 1,7 

 
 −− 2

82
2
4 OS/SO  −

3NO  −3
4PO  o

2F/F2 −  

реальн
разлE , В 2,01 2,5 2,6 2,85 

То есть из водного раствора могут окисляться на аноде только ионы 

бескислородных кислот, ионы кислородсодержащих кислот и ион фтора в  
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присутствии воды не окисляются. В случае растворимого анода окисляется 

материал анода. 

Например, электролиз водного раствора NaCI (электроды нераство-

римые, из графита) записывается так: 

 

NaCl  →              +  

H2O  �                +                

                                K (−)                                         A (+) 

;B72,2Eo
Na/Na

−=
+

                            ;B36,1Eo
Cl2/Cl2

=  

];H[lg
n

058,0
EE o

H/H2OH/H o
22

+
+=

++                       B7,1Eo
OH/OH 2
=

−
 

;В41,010lg
1

058,0
00,0E 7-теор

O2H/H
−=+=

+
 

;EE )С(Н
теорреал

2
O2H/HO2H/H

η+=
++

 

.В01,16,041,0Eреал

O2H/H
−=−−=

+
 

Восстанавливаются ионы водорода, но 

так как их мало, восстанавливается вода: 

К (−)  2Н2О + 2ē → Н2
0 + 2ОН¯ 

2Na+ + 2OH¯   →  2NaOH. 

Итоговое уравнение электролиза –  

2NaCl + 2H2O   →
ток  o

2
o
2 ClH +  + 2NaOH. 

Количество выделившегося на электроде вещества легко определяет-

ся на основании законов Фарадея. Математическое выражение законов Фа-

радея записывается в виде уравнения 

,
F

tI
Эm m=  

где  m − масса вещества, г;   

Na+  

H+ 

Cl 

OH      

Окисляются ионы Сl¯ 

2Cl̄  − 2ē  →  o
2Cl  
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Эm - эквивалентная масса вещества, г/моль; 

I − сила тока, А;  

t - время электролиза, с;  

F − число Фарадея,  

F = NA ē = 6,022-1023 моль-1
·1,6022·10-19 Кл = 96485 Кл/моль. 

14.2. Экспериментальная часть 

14.2.I. Приборы и реактивы 

U-образная трубка (рис.8); два угольных электрода, один электрод 

медный; 0,5 М растворы CuCl2, КI, Na2SO4, 1 M раствор H2SO4. 

 

Рис.8. Прибор для электролиза (угольные электроды) 
 

14.2.2. Электролиз раствора хлорида меди 
 

Налить в U-образную трубку раствор хлорида меди (II), вставить в 

оба конца трубки угольные электроды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. 

Рассмотреть продукты электролиза. Как изменился катод? В колено трубки, 

где находится анод, прилить 2-3 капли раствора, содержащего крахмал и 

иодид калия. Что наблюдается ? Составить схему электролиза и уравнения 

реакций, протекающих на электродах. После опыта электроды тщательно 

вымыть. 
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14.2.3. Электролиз раствора иодида калия 

 

Налить в U -образную трубку О,5 М раствор КI, к которому приба-

вить 3-4 капли фенолфталеина. Вставить в оба конца трубки угольные элек-

троды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. Какой газ выделяется на катоде? 

От чего изменилась окраска фенолфталеина в катодном пространстве ? В 

анодное пространство ввести 2-3 капли раствора крахмала. Как изменяется 

его окраска ? Составить схему электролиза и уравнения реакций, протека-

ющих на электродах. Промыть электроды. 

14.2.4. Электролиз раствора сульфата натрия 

В U-образную трубку налить О,5 М раствора сульфата натрия, к ко-

торому прибавлено 3-4 капли раствора нейтрального лакмуса. Погрузить в 

оба колена трубки угольные электроды, пропускать ток 5-10мин. Наблю-

дать выделение пузырьков газа на электродах и изменение окраски раство-

ра. Объяснить наблюдаемые изменения окраски индикатора. Написать 

уравнения реакций, протекающих на электродах. Электроды промыть. 
 

14.2.5. Электролиз раствора серной кислоты с медным анодом 

В U-образную трубку налить 1 М раствор H2SO4, опустить в одно ко-

лено трубки угольный электрод, в другое − медный. Угольный электрод со-

единить с катодом, а медный − с анодом источника тока. Пропускать ток в 

течение 5-10 мин. Наблюдать выделение газа на катоде. Почему в растворе 

электролита появляется голубая окраска ? Что происходит с анодом ? Какой 

металл начинает осаждаться на катоде через определенный промежуток 

времени ? Написать уравнения реакций, протекающих на электродах. Про-

мыть электроды. 
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14.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Рисунки приборов. 

14.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Какие процессы протекают на катоде и аноде при электролизе вод-

ных растворов солей: NaNO3, KCI, FeSO4, если электроды угольные?  

2. Какие процессы протекают на электродах при электролизе водного 

раствора CuSO4, если: а) анод и катод − из угля; б) катод − из угля, анод − из 

меди? 

3. Электролиз раствора К2SO4 проводили при силе тока 5 А в течение 

3 ч. Составить уравнения процессов, происходящих на электродах. Какая 

масса воды при этом разложилась и чему равны объемы газов (н.у.), выде-

лившихся на катоде и аноде ? 

4. Сколько граммов меди выделится на катоде при электролизе рас-

твора CuSO4 в течение 40 мин, если сила тока равна 1,2 А ?  

5. Сколько минут следует пропускать ток силой 0,5 А через раствор 

AgNO3 для выделения 0,27 г серебра ? 

6. Проходя через раствор электролита, ток силой 0,5 А за один час 

выделяет 0,55 г металла. Определить электрохимический эквивалент и эк-

вивалентную массу металла. 

7. Сколько литров водорода выделится на катоде, если вести электро-

лиз водного раствора КОН в течение 2,5 ч при силе тока 1,2 А ? Объем газа 

измерен при 27°С и 1,0173·105 Па. 

8. Составить уравнения процессов, происходящих на угольных элек-

тродах при электролизе раствора CuCI2. Вычислить массу меди, выделив-

шейся на катоде, если на аноде выделилось 560 мл газа (н.у.). 



 77

9. При электролизе растворов MgSO4 и ZпС12, соединенных последо-

вательно с источником тока, на одном катоде выделилось 0,25 г водорода. 

Какая масса вещества выделилась на другом катоде, на анодах ? 

10. При электролизе раствора соли кадмия израсходовано 3434 Кл 

электричества. Выделилось 2 г кадмия. Чему равна эквивалентная масса 

кадмия ? 

11. Насколько уменьшится масса серебряного анода, если электролиз 

раствора AgNO3  проводить при силе тока 2 А в течение 40 мин? Составить 

уравнения процессов, происходящих на графитовом катоде и серебряном 

аноде. 

12. При электролизе водного раствора Cr2(SO4)3 током силой 2 А мас-

са катода увеличилась на 8 г. В течение какого времени проводился элек-

тролиз ? 

 

15. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 14 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с методами получения и важнейшими 

свойствами комплексных соединений. 

15.I. Краткие теоретические сведения [1,c.582-606] 

Комплексными называются соединения высшего порядка, в узлах 

кристаллической решетки которых находятся комплексные ионы, способ-

ные к самостоятельному существованию в растворе. Примерами могут слу-

жить: тетраамин меди (II) гидроксид [Cu(NH3)4](OH)2, гексацианоферрaт 

(III) калия K3[Fe(CN)6], гексагидроксоалюминат натрия Na3[AI(ОH)6]. 

Центральный ион (Сu2+, Fe3+, AI3+) называется комплексообразовате-

лем. Лучшие комплексообразователи − это ионы и атомы d-, f- и некоторых 

р-элементов. 
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Частицы, координирующиеся вокруг комплексообразователя, назы-

ваются лигандами. Ими могут быть нейтральные молекулы H2O, NH3, СО, 

NО и др.); отрицательно заряженные ионы (I¯, CI¯, Вг¯, S2-, OH̄ , CN̄ , 

CNS̄ , S2O3
2-) и частицы более сложного состава или сочетание отрицатель-

но заряженных ионов и нейтральных молекул. В случае нейтральных ли-

гандов комплекс является катионным: ,SO])NH(Ni[ 2
4

0
63

2
2 −+

+
 
в случае отри-

цательных − анионным .]ClPt[K 21
6

4
1

2
−−

+
+  Комплекс может быть нейтраль-

ным 00
5

0 ])CO(Fe[ , .]Cl)NH(Cr[ 01
3

0
33

3
−

+

 

Число лигандов зависит от химической природы комплексообразова-

теля и лигандов, соотношения радиусов центрального атома и лигандов, их 

зарядов и называется координационным числом (КЧ). Более часто встреча-

ются КЧ=2, 4, 6 (соответственно с симметрией линейной, тетраэдрической, 

октаэдрической). Так, КЧ = 2 имеют Ag+, Cu+, Au+; КЧ=4 − Cu2+, Нg2+, Zn2+, 

AI 3+, Ве2+; КЧ=6 − Al3+, Pt+4, Fе2+, Ni2+, Со2+, Ti4+ и др. 

Комплексообразователь и лиганды составляют внутреннюю сферу. Части-

цы, не вошедшие в состав комплексного иона, составляют внешнюю сферу. 

Для определения заряда комплексообразователя необходимо определить за-

ряд внешней сферы, затем установить заряд лигандов:  

;Cl]Cl)NH(C[ 24
o
3

X
0

−+−  
X + 4·0 + 2(-1) = +1; 

Х = +3. 
При растворении комплексного соединения в воде происходит диссо-

циация по месту ионной связи (сильный электролит,     α > 30 %): 

H[BF4] � Н+ +   BF4¯. 

При диссоциации двойных солей  в растворе обнаруживаются все состав-

ляющие ионы: 

K2SО4·AI2(SО4)3·24H2O � 2К+ + −2
4SO4 + 24Н2O + 2Al3+. 

                  (алюмокалиевые квасцы)  
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Однако комплексные ионы обладают различной степенью прочности. 

В зависимости от этого происходит диссоциация комплексного иона:  

[BF4]¯ � B3+ + 4F̄ ; 

[Cu(NH3)4]
2+ � Cu2+ + 4NH3

o; 

[Fe(CN)6]
3- � Fe3+ + 6CN̄  

(по типу слабых электролитов, ступенчато). 

Количественно диссоциация комплексного иона описывается кон-

стантой нестойкости: 

;105
]])[[Cu(NH

][NH][Cu
K 14

2
43

40
3

2

н
−

+

+

⋅==  

.101
]][[Fe(CN)

][CN][Fe
K 44

3
4

4-3

н
−

−

+

⋅==  

Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее комплексный ион. В 

данном случае комплексный ион [Fe(CN)6]
3- 
более прочен, чем ион 

[Cu(NH3)4]
2+. 

 

15.2. Приборы и реактивы 

 

Растворы: CuS04, Hg(N03)2, FeCI3, NН4СNS(конц), КI (2н), NаОН (2н), 

NН4OН(конц), (NH4)2S, изоамиловый спирт. 

 

15.3. Образование катионного комплекса 

 

Налить в пробирку 2-3 капли раствора CuSO4 и по каплям прибавлять 

концентрированный раствор аммиака в воде до полного растворения осадка 

вследствие образования комплексного катиона [Сu(NH3)4]
2+. Отметить цвет 

осадка и окраску полученного раствора. Составить молекулярные и сокра-

щенные ионные уравнения реакций. 
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15.4. Образование комплексного аниона 
 

Налить в пробирку несколько капель раствора Hg(N03)2 и добавить 

немного раствора KI , к образовавшемуся осадку HgI2 добавить избыток ио-

дида калия до полного растворения осадка вследствие образования ком-

плексного аниона [HgI4]
2-. Отметить изменение цвета. Написать молекуляр-

ные и сокращенные ионные уравнения реакций. 
 

15.5. Электролитическая диссоциация комплексных соединений 

и двойных солей 
 

В одну пробирку внести 4-5 капель желтой кровяной соли 

K4[Fe(CN)6] ,в другую − 4-5 капель раствора соли Мора 

(NH4)2SO4·FeS04·6H20. В обе пробирки влить по 1-2 капли раствора (NH4)2S. 

В какой из пробирок выпал черный осадок FeS ? Для проверки наличия в 

растворе двойной соли иона аммония (NH4
+) к раствору 

(NH4)2S04·FeS04·6H20 добавить 7-8 капель раствора NаОН (2н) и нагреть на 

слабом пламени горелки. Поднести к отверстию пробирки (не касаясь ее 

краев) красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. По изменению 

окраски и по запаху определить, какой газ выделяется из пробирки. Нали-

чие ионов −2
4SO  проверить раствором хлорида бария. Появляется ли белый 

осадок BaS04 ? Написать уравнения электролитической диссоциации двой-

ной и комплексной соли. Какой вывод можно сделать из этого опыта ? 

 

15.6. Сравнение прочности комплексных ионов 
 

Налить в пробирку немного раствора СоСl2 и прибавить к нему не-

сколько капель концентрированного раствора роданида аммония NH4CNS. 

Наблюдать появление синей окраски раствора вследствие образования 

ионов [Co(CNS)4]
2-. 

Разбавляя понемногу раствор водой, заметить возвращение розовой 

окраски. Чем объясняется такое изменение цвета ? Согласуется ли вывод со  
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значением константы нестойкости иона [Co(CNS)4]
2- (Кн = 2·10-5) ? Прилить 

к раствору комплексной соли немного изоамилового спирта, энергично 

встряхнуть. Образуется синее кольцо над розовым раствором. Как объясня-

ется наблюдаемое ? Составить молекулярные и сокращенные ионные урав-

нения реакций. 

 

15.7. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

15.8. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Определить степень окисления и координационное число комплек-

сообразователя в следующих комплексных соединениях: 

а)  К[AuВr4], K2[Co(CN)4], Ba2[Co(OH)6] ; 

б)  K[Pt(NH3)CI3], [Pt(NH3)5Cl]CI3, Na2[Fe(CN)5NO] ; 

в)  K4[Fe(CN)6], K4[TiCl 8] , K2[HgI4]. 

2. Определить величину и знак заряда комплексных ионов. Составить 

формулы комплексных соединений: 

а) [ 4

3
IBi

+

], [Al(OН)6], [
3

Cr
+

(NH3)5Cl] ; 

б)  [
2

Pd
+

(NH3)2(CN)2] , [
2

Co
+

(H2O)4Cl2], [
2

Hg
+

Br4]; 

в) [
3

Au
+

CI4],  [
+

Ag (S203)2],   [
2

Co
+

(NH3)2(NO2)4]. 

3. Написать координационные формулы следующих соединений, 

комплексообразователь которых имеет координационное число, равное ше-

сти: 
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a) Co(NO2)3·6NH3,   3KCN·Fe(CN)3,   2KCl·PtCl4;  

б) 3NaF·AlF3,   CrCl3·3NH3·3H2O,   CoCI3·4(NH3)·H20; 

в) 4KCN·Fe(CN)2.  2KNO2·Co(NO2)2·2NH3,  CoCI3·6NH3. 

4. Написать уравнения электролитической диссоциации комплексных 

соединений и комплексных ионов. Написать выражение константы нестой-

кости для комплексных ионов: 

а)  [Ni(NH3)6]SО4,  K[Ag(CN)2],  [Pt(NH3)3Cl]Cl; 

б) K[AuCl4],  [Pd(H2O)(NH3)2Cl]Cl,  [Cu(NH3)4](NO3)2; 

в) Na2[PdI4],  Na3[Cr(OH)6],  Na3[Co(CN)6]. 

5. Написать в молекулярной и ионно-молекулярной форме уравнения 

обменных реакций, происходящих между: 

а)  K4[Fe(CN)6] и СuSO4; 

б) Na3[Co(CN)6] и FeSO4; 

в) K3[Fe(CN)6] и AgNO3, 

имея в виду, что образующиеся комплексные соли нерастворимы в воде. 

6. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]
2-, 

[Hg(CN)4]
2-, [Cd(CN)4]

2- соответственно равны 8·10-20; 4·10-41; 1,4·10-17. В ка-

ком растворе, содержащем эти ионы, при равной молярной концентрации 

ионов CN¯ больше ? Написать выражения для констант нестойкости ука-

занных комплексных ионов. 

7. Написать выражения для констант нестойкости следующих ком-

плексных ионов: [Ag(CN)2]¯, [Ag(NH3)2]
+, [Ag(CNS)2]¯. Зная, что они соот-

ветственно равны 1,0·10-21; 6,8·10-8; 2,0·10-11, указать, в каком растворе, со-

держащем эти ионы, при равной молярной концентрации больше ионов 

Аg+. 
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16. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 15 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

 
Цель работы: ознакомиться со свойствами типичных металлов. 

 
16.1. Краткие теоретические сведения [1, c.530-542; 2, c.241-225] 

 

Металлы − это химические элементы, имеющие на внешнем энерге-

тическом уровне небольшое количество электронов, а поэтому способные 

выступать в роли восстановителя.  Металлами  являются  элементы  s-,  d-, 

f-семейств (кроме водорода и гелия), а также некоторые р-элементы  (Al, 

Ga, In, Tl, Sn, Pb). 

Химическая активность металла зависит от строения его атома и зна-

чения электродного потенциала металла, т.е. от положения его в ряду 

напряжения (см. лабораторную работу 11).  

Отношение металлов к кислороду воздуха и к другим окислите-

лям. По отношению к кислороду металлы можно разделить на четыре ос-

новные группы: 

а) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха при обычных 

условиях и образующие оксиды и пероксиды (щелочные и щелочно-

земельные металлы): 

4Li + О2 = 2Li2O 

2К + О2 = К2О2 ; 

б) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха с образованием 

тонкой оксидной пленки, которая защищает металл от дальнейшего окисле-

ния (Mg, AI, Co, Ni , Cr, Zn): 

2Мg + О2 = 2Мg,О; 

в) металлы, окисляющиеся только при нагревании (Fe, Сu, Нg и др): 

2Сu + О2 = 2СuО, 

ЗFе + 2О2 = Fe3О4 ; 

г) металлы, которые не окисляются кислородом воздуха (Ag, Аu, Pt, Ir). 
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Металлы могут соединяться при определенных условиях с галогена-

ми, серой, азотом, углеродом, водородом и другими простыми веществами. 

Во всех этих реакциях металл выступает в роли восстановителя: 

Ме° − пē = Men+. 

Отношение металлов к воде. Активные (щелочные и щелочно-

земельные) металлы разлагают воду с выделением водорода и образованием 

щелочей при обычных температурах: 

2Na + 2Н2О = 2NaOH + H2. 

Менее активные металлы, защищенные оксидной пленкой, при обыч-

ных условиях практически не вытесняют водород в результате образования 

плохо растворимых гидроксидов. Взаимодействие возможно либо при 

нагревании: 

Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2, 

либо при снятии оксидной пленки с помощью щелочи, если гидроксид ам-

фотерен: 

ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O, 

тогда 
ZnO +2H2O = Zn(OH)2 + H2. 

Полученный гидроксид растворяется в щелочи: 

Zn(ОH)2 + 2NaОH = Na2[Zn(ОH)4] 

и не препятствует протеканию реакции металла с водой.  

Металлы малоактивные, стоящие в ряду напряжений после водорода 

(Cu, Нg, Аg, Аu ), а также близко расположенные к водороду (Sn, Рb), не 

вытесняют его из воды. 

Отношение металлов к водным растворам щелочей. С растворами 

щелочей реагируют металлы, оксиды, гидроксиды которых носят амфотер-

ный характер (Zn, AI, Sn и др.). Механизм взаимодействия практически был 

рассмотрен на примере растворения цинка. Итоговое уравнение имеет вид 

Zn + 2NaOH + 2H2О = Na2[Zn(ОH)4] + H2. 
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Отношение металлов к кислотам. Кислоты можно разделить на 

две группы по отношению к металлам: 

I. Кислоты, в которых роль окислителя выполняют ионы водорода 

(2Н+ + 2е = H2), а поэтому реагируют они с выделением водорода только с 

металлами, стоящими в ряду напряжения левее водорода. Это растворы 

HCl, HF, НВг, НI, H2SO4 разбавленной и других кислот, кроме H2S04 кон-

центрированной и HNO3 разбавленной и концентрированной: 

Zп + 2HCI = ZпС12 + Н2. 

2. Н2SO4 концентрированная и HNO3 концентрированная и разбав-

ленная, в которых роль окислителя выполняет ион кислотного остатка.  

Продукты восстановления зависят от активности металлов, темпера-

туры, степени разбавления кислоты: 

−2
4SO  + 2ē + 4H+ = SO2 + 2H2O,      ЕОВ = 0,2 В; 

−2
4SO  + 6ē + 8H+ = Sо + 4H2O,         ЕОВ = 0,357; 

−2
4SO  + 8ē + 10 H+ = H2S + 4H2O,    ЕОВ = 0,303; 

NO3¯ + 1ē + 2H+ = NO2 + H2O,         ЕОВ = 0,81; 

NO3¯ + 3ē + 4H+ = NO + H2O,          ЕОВ = 0,96; 

2NO3¯ + 8ē + 10 H+ = N2O,                ЕОВ = 1,116; 

2NO3¯ + 10ē + 12H+ = N2 + 6H2O,    ЕОВ = 1,246; 

NO3¯ + 8ē + 12H+ = NH4
+ + 4H2O,    ЕОВ = 0,87. 

Такие металлы, как Fe, Al, Cr, Ni, пассивируются под действием хо-

лодных концентрированных серной и азотной кислот:  

2AI + 4НNО3конц = А12О3 + 6NО2 + ЗН2О. 

В результате образования оксидной пленки дальнейший процесс не-

возможен. 

Такие металлы растворяются либо в кислотах средней концентрации:  

Al + 4HNO3 = AI(NQ3)3 + NO + 2H2O, 

Повышение  
температуры, 
увеличение  
активности  
металла 

Увеличение актив-
ности металла, раз- 
бавление кислоты 
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либо при нагревании: 

2Fe + 6H2SО4(конц.) →
ot  Fe2(SО4)3 + 3SО2 + 6H2О. 

Отношение металлов к растворам солей. Металлы, стоящие левее 

в ряду напряжения, вытесняют металлы, стоящие правее, из растворов их 

солей, так как первые имеют более отрицательное значение электродного 

потенциала: 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu 

1   Zno 
− 2ē = Zn2+,     ;B76,0Eo

Zn/Zn 2 −=
+

 

1   Cu2+ + 2ē = Cuo,     .B34,0Eo
Cu/Cu 2 +=

+
 

 
16.2. Экспериментальная часть 

16.2.I. Приборы и реактивы 

 
Фарфоровая чашка, воронка, щипцы, пробирки, спиртовая горелка, 

держатели, металлический натрий, магний, алюминий, цинк, железо, медь 

(в гранулах, стружках или в порошке), фенолфталеин (спиртовый раствор), 

2н растворы HCI, H2SО4 и H2SО4 концентрированная, HNО3 (ρ = 1,4), HNО3 

(1:1), 40%-й раствор NaOH, растворы CuSО4, MgCI2, Pb(NО3)2. 

 
16.2.2. Взаимодействие металлов с кислородом воздуха 

 
а) Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель, взять тигель 

щипцами и нагреть. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 

б) Взять щипцами кусочек магниевой ленты и зажечь ее в пламени 

горелки. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
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16.2.3. Действие воды на металлы 
 

В три пробирки налить по 1-2 мл воды и по 2-3 капли фенолфталеина. 

Поместить в первую пробирку кусочек натрия, осушенного от керосина, и 

накрыть воронкой, во вторую – порошок магния, в третью – порошок меди. 

Что наблюдается? Написать уравнения реакций. Сделать вывод об активно-

сти металлов. 

16.2.4. Действие кислот на металлы 
 

1.  Действие разбавленной серной и соляной кислот 

а)  В три пробирки поместить (порознь) кусочки цинка, алюминия и же-

леза. Прилить по несколько капель разбавленной серной кислоты 

(2н). Объяснить разницу в скорости выделения водорода. Какой ион 

является окислителем? 

б) Повторить опыт, заменив серную кислоту раствором соляной кисло-

ты. Какой ион является окислителем? Написать уравнения реакций. 

2. Действие концентрированной серной кислоты (работать под тягой!) 

а) В пробирку поместить кусочек меди и прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, нагреть. Наблюдать выделение сер-

нистого газа и образование голубого раствора соли меди. Написать 

уравнение реакции. Указать окислитель, восстановитель. 

б) В пробирку поместить кусочек цинка, прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, подогреть. Наблюдать желтый налет 

серы на стенках пробирки и выделение сернистого газа. Проверить, не 

выделяется ли сероводород, для чего взять полоску фильтровальной 

бумаги, смочить раствором соли свинца и опустить в пробирку, 

нагреть. Если бумага почернеет от образовавшегося на ней черного 

сульфида свинца, значит H2S образовался. Написать уравнения реак-

ций. Указать окислитель. 

3. Действие концентрированной и разбавленной азотной кислоты на металл 

(работать под тягой!) 
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В две пробирки поместить по кусочку меди, прилить в первую про-

бирку несколько капель концентрированной азотной кислоты, во вторую 

– разбавленного раствора азотной кислоты и нагреть. Наблюдать выделе-

ние бурого газа (диоксид азота) в первой пробирке и выделение бесцвет-

ного газа (оксид азота), буреющего на воздухе, во второй пробирке. 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель, восстановитель. 

16.2.5. Действие растворов солей на металлы 
 
В три пробирки налить по несколько капель растворов солей сульфата 

меди, хлорида магния и нитрата свинца. Добавить в каждую пробирку по 

кусочку цинка. Отметить, где произошли изменения. Написать уравнения 

реакции. Сделать вывод, какие металлы могут вытеснять другие из раство-

ров их солей. 

 
16.2.6. Действие раствора щелочи на металлы 

 
В две пробирки налить по 10-15 капель 40%-го раствора щелочи 

NaOH, в одну всыпать немного цинковой пыли, в другую – порошок алю-

миния, слегка нагреть. Наблюдать выделение водорода. Написать уравне-

ния реакций по стадиям. 

16.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
16.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
I. Написать уравнения реакций окисления следующих металлов эле-

ментарными окислителями и указать условия их протекания:  

Fe + O2 → ;      Al + N2 → ;      Fe + Cl2 → ;      Cr + O2  → ; 
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Mg + S → ;      Mn + C → ;       Na + O2 → ;      Na + H2 → . 

Дать названия полученным веществам. 

2. Написать уравнения реакций взаимодействия следующих металлов 

с водой: Са, Fe, Al. При каких условиях возможны реакции ? 

3. Какие из перечисленных металлов могут  вытеснить водород  из 

иодистоводородной и разбавленной серной кислот: Мg, Мn, Ni , Сu, Аg ? 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель и восстановитель. 

4. Дописать следующие схемы химических реакций: 

конц
42SOHFe+ ;холод

 →                    

конц
42SOHFe+ ;

нагреваниеслабое
 →  

;SOHFe
нагреваниесильное

конц
42  →+ ;HNOgM

конц
3 →+  

;HNOgM
20:1

3 →+  

→++ OHNaOHZn 2  (степень окисления Zn = +2, а координацион-

ное число равно 4). 

 

17. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 16* 

СВОЙСТВА КИСЛОРОДНЫХ СОЕДИНЕНИЙ МЕТАЛЛОВ 

 

Цель работы: установить зависимость кислотно-основных и окисли-

тельно-восстановительных свойств кислородных соединений металлов от 

степени окисления, проявляемой металлом, от положения металла в перио-

дической системе. 

 

* Лабораторные работы 16-21 предназначены  для студентов механических 

специальностей 
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17.1. Краткие теоретические сведения 

 

Характер оксидов и гидроксидов, образованных тем или иным метал-

лом, зависит от строения его атома, положения в периодической системе. 

Чем меньше электронов на внешнем энергетическом уровне, чем больше 

радиус атома металла, тем выше восстановительная активность его, тем 

больше кислородные соединения металла проявляют основные свойства. 

В одном периоде слева направо уменьшаются металлические свой-

ства, ослабевает и оснóвный характер оксидов и гидроксидов. Например, в 

III периоде: 

Na … 3s1 Mg … 3s2 Al … 3s23p1 

Na2O MgO Al2O3 

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 

(щелочь) (основание средней силы) (амфотерное основание) 

В подгруппах s- и р- металлов металлические свойства усиливаются 

сверху вниз. В том же направлении возрастают основные свойства кисло-

родных соединений. 

Металлы d -семейства проявляют, как правило, в своих соединениях 

переменную степень окисления. Соединения с минимальной степенью 

окисления имеют основные свойства, с промежуточной − амфотерные, а с 

максимальной - кислотные (явление вторичной периодичности). Например, 

элемент VI группы хром: 

Cr … 3d54s1 
2

CrO
+

 
3

32OCr
+

 
6

3CrO
+

 

 
Cr(OH)2 Cr(OH)3 H2CrO4, H2Cr2O7 

 
(основание) (амфотерное соединение) (кислоты) 
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Оснόвные оксиды и гидроксиды взаимодействуют с кислотами, кис-

лотные – со щелочами, а амфотерные проявляют двойственные свойства:  

2AI(ОH)3 + 3H2SО4 = AI2(SО4)3 + 6H2О, 

AI(ОH)3  +  3H+   = AI3+ + 3H2О 

AI(ОH)3   + NaOH   =   Na[AI(ОH)4], 

AI(ОH)3   +   OH̄   = [AI(ОH)4]¯. 

Окислительно-восстановительные свойства соединений металлов 

также зависят от степени окисления. Как правило, соединения с минималь-

ной степенью окисления проявляют восстановительные свойства, с макси-

мальной − окислительные, а с промежуточной − двойственные. Например, 

марганец проявляет степени окисления +2, +3, +4, +6, +7:  

а) минимальная степень окисления 

MnSO4 + PbO2 + HNO3 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + −2
4SO  + PbO2 + H+ + −

3NO  + Pb2+ + −
3NO2  + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + 4H2O − 5e = HMnO4 + 7H+,      2  восстановитель 

PbO2 + 4H+ + 2e = Pb2+ + 2H2O,           5  окислитель 

2Mn2+ + 8H2O + 5PbO2 + 2OH+ = 2HMnO4 + 14H+ + 5Pb2+ + 10H2O, 

2Mn2+ + 5PbO2 + 6H+ = 2HMnO4 + 5Pb2+ + 2H2O, 

2MnSO4 +5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2PbSO4 + 2H2O; 

б) промежуточная степень окисления 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O, 

Mn4+  − 2e = Mn6+,      2  восстановитель 

o
2O   +  4e  = 2 O2-,       1  окислитель 

MnO2 + HCl = MnCl2 + Cl2 + H2O, 

Mn4+ + 2e  =  Mn2+,    1  окислитель 

2Cl̄  − 2e  =  Cl2;        1  восстановитель 

в) максимальная степень окисления. 
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Продукт восстановления соединения с максимальной степенью окис-

ления часто зависит от реакции среды (рН). Так, перманганат калия KMnО4 

в кислой среде восстанавливается до Мn2+ , в нейтральной −до МnО2, а в 

щелочной − до МnО4
2-: 

KМnО4 + КNO2 + H2SO4  →  МnSO4 + KNO3 +  K2SO4 + H2O,     pH < 7, 

К
++МnO4¯+К

++NO2¯+2Н++ −2
4SO →Мn2++ −2

4SO +K++NO3¯+2K++ −2
4SO +H2O, 

2     МпО4¯ + 8H+ + 5e  �  Mn2+ + 4H2O,   EOB = 1,52 B, 

5      NO2¯+ H2O − 2e  � NO3¯ + 2H+, EOB = 0,82 B, 

2МnО4¯ + 16H+ + 5NО2¯ + 5H2О = 2Мn2+ + 8Н2О + 5NО3¯ + 10 Н+ , 

2МnО4¯ + 5NО2¯ + 6H+ = 2Мn2+ + 5NО3¯ + 3H2O, 

2KMnO4 + 5KNO2 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5KNO3 + K2SO4 + 3H2O, 

2KMnO4 + 3KNO2 + H2O = 2MnO2 + 3KNO3 + 2KOH,      pH>7. 

Как видно из примеров, наиболее глубоко процесс идет в кислой сре-

де. Дихромат калия также проявляет свою функцию окислителя в кислой 

среде: 

;Cr2OCrK 37pH
722

+<
 →  

ванадаты в кислой среде последовательно восстанавливаются:  

NaVO3 → VO2+ → V3+ → V2+. 

Соли, образованные катионами р- и d-металлов и анионами сильных 

кислот, подвержены гидролизу: 

FeS04 + Н20 → (Fe0H)2S04 + H2S04,     pH < 7 

Fe2+ + H20  → FeOH+ + H+. 

Соли данных металлов и слабых кислот практически полностью разла-

гаются под действием воды: 

AI 2S3 + 6Н2О → 2Аl(ОН)3 + ЗН2S. 
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17.2. Экспериментальная часть 

17.2.I. Приборы и реактивы 
 

CaO, V205, CuO, HCl (1:1), H2S04 (1:1), HNO3 (2н), NaOH (40%), 

Cr2(SO4)3, К2Сг2O7, КМnO4, Вг2-вода, Na2SO3, FeSO4, MnSO4, NаВiO3 (кри-

сталлический), растворы лакмуса, фенолфталеина. 

17.2.2. Кислотно-основные свойства оксидов и гидроксидов металлов 

 

Проверить растворимость в воде оксидов кальция, ванадия (V), меди 

(II). Испытать реакцию полученного раствора соответствующими индика-

торами. Каково рН каждого раствора ? О каких свойствах оксидов можно 

говорить ? Чем можно нейтрализовать полученные растворы ? Составить 

уравнения соответствующих реакций, сделать выводы. 

Получить реакцией обмена гидроксид хрома (III). Разделить содер-

жимое пробирки на две части. Испытать раствором сильной кислоты одну 

часть и раствором щелочи другую. Пробирку оставить для следующего 

опыта. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Сде-

лать вывод о свойствах подобных гидроксидов. Как влияет степень окисле-

ния на кислотно-основные свойства соединений ? 
 

17.2.3. Окислительно-восстановительные свойства 

соединений металлов 
 

К содержимому пробирки, в которой на гидроксид хрома (III) дей-

ствовали избытком щелочи, прилить "бромную воду", нагреть на спиртовке. 

Наблюдать изменение цвета [соединения Cr (III) − зеленого цветa, соедине-

ния Сr (VI) − желтого или оранжевого]. Составить уравнение реакции, сде-

лать вывод о роли соединения Сr (III) в окислительно-восстановительных 

реакциях. 

По отношению к каким из предложенных растворов веществ хромо-

вая смесь (К2Сr2О7 + Н2SO4) может проявить свое окисляющее действие ? 

Провести не менее двух-трех химических реакций. Составить их уравнения. 

Подтвердить закономерности влияния степени окисления, проявляе-

мой элементом в соединениях, на окислительно-восстановительные свой-
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ства их на примере раствора перманганата калия в различных средах и рас-

твора сульфата марганца(П) с висмутатом натрия в азотнокислой среде. 

 

17.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту 

 

17.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

Дописать и уравнять: 

МnО2 + HCI → ;                      МnО2 + NаОН → ;      

Fe(OH)3 + H2SO4 → ;              Fe(OH)3 + NaOH → ;     

NH4VO3 + Zn + HCI → ;         KMnO4 + KI + H2SO4 → ;     

K2Cr2O7 + H2O2 + H2SO4 →;    KMnO4 + K2SO3 + H2O → ;  

NaCrO2 + H2O2 + NаОН →;     Mn(NO3)2 + H2O → ;  

FeCl3 + KI → ;                           FeSO4 + H2O → . 

 

18. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 17* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ПОЛУПРОВОДНИКОВЫХ 

МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: ознакомиться со свойствами важнейших полупровод-

никовых материалов кремния, германия, сурьмы и их соединений. 
 

18.I. Краткие теоретические сведения [2,с.356-368] 
 

Полупроводниками называются простые вещества или соединения с 

электропроводностью в пределах 10-2 − 10-9 Ом-1
·см

-1, занимающие проме-

жуточное положение между металлами и изоляторами.   
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Полупроводниковыми свойствами могут обладать все кристаллы с 

неметаллическими связями, но наиболее отчетливо они выражены у ве-

ществ с ковалентными связями малой энергии. Из простых веществ полу-

проводниковые свойства проявляют бор кристаллический, углерод (алмаз), 

кремний, германий, олово, фосфор, мышьяк, сурьма, сера, селен, теллур и 

иод. Из сложных веществ особый интерес представляют соединения, име-

ющие алмазоподобную кристаллическую решетку, а также смесь оксидов 

меди (I) и (II), арсенид галлия, антимонид индия, фосфид галлия и др. 

Для производства полупроводниковых приборов главным образом 

применяются кремний и германий.  

Основные константы и физические свойства кремния, германия, 

сурьмы сведены в табл.9. 

Таблица 9 

Физические константы Si Ge Sb серая 

Заряд ядра + 14 + 32 + 51 

Атомная масса 28,086 72,59 121,75 

Валентные электроны 3s23р2 4s24р2 5s25р3 

Атомный радиус, нм:    

механический 0,134 0,139 0,161 

ковалентный 0,117 0,122 0,136 

Энергия ионизации Э° — Э+, 
кДж/моль (эВ/атом) 

786(8,15) 760(7,9) 816(8,64) 

Ширина запрещенной зоны ∆ЕэВ 1,12 0,78 0,12 

Плотность ρ·10-3, кг/м3 2,33 5,32 6,68 

Температура плавления, оС 1415 937 630,5 

Температура кипения, °С 2480 2852 1635 

Твердость (по алмазу) 7 6 - 

S°298, Дж/(К·моль) 18,8 31,3 45,69 

Содержание в земной коре, мас. доли, % 27,6 7·10-4 5·10-5 



 96

Кремний относится к неметаллам, а германий и сурьма − к металлам 

со слабо выраженными металлическими свойствами. В химических соеди-

нениях Si и Ge проявляют степени окисления +2, +4, -4, а Sb –  +3, +5, -3.   

Получение и применение кремния. Технический кремний (95-98 %) 

получают в электропечах восстановлением SiO2 коксом:  

SiO2 + 2C → Si + 2CO. 

В лабораторных условиях в качестве восстановителя применяют маг-

ний. Образовавшийся коричневый порошок аморфного кремния можно пе-

рекристаллизацией из металлических расплавов Zn, Al и др. перевести в 

кристаллическое состояние. Кремний особой чистоты, необходимый для 

полупроводниковой техники, получают восстановлением SiCl4 парами цин-

ка при высокой температуре: 

SiС14 + 2Zn  → Si + 2ZnС12, 

а также термическим разложением его водородных соединений или тет-

раиодида кремния: 

SiH4 →
ot  Si + 2H2; 

SiI4 → Si + 2I2. 

Дополнительно кремний очищают зонной плавкой. 

Имеющие металлический вид темно-серые монокристаллы кремния с 

соответствующими добавками служат для изготовления различных полу-

проводниковых устройств (выпрямителей переменного тока, фотоэлемен-

тов и т.п.). Из кремниевых фотоэлементов (преобразователи световой энер-

гии в электрическую), в частности, построены солнечные батареи, обеспе-

чивающие питание радиоаппаратуры на космических аппаратах. Монокри-

сталлы кремния служат матрицей для изготовления интегральных схем в 

микроэлектронике. 

Кроме полупроводниковой техники, кремний широко применяется в 

металлургии для раскисления сталей и придания им повышенной коррози-

онной стойкости. 
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1. ОБЩАЯ ЧАСТЬ 

1.1. Цель и организация лабораторных работ 

Лабораторные работы имеют целью ознакомить студентов с практи-

ческими приемами простейших химических исследований, закрепить теоре-

тические сведения, полученные на лекциях. 

При подготовке к лабораторным работам студент должен: 

1) изучить теоретические вопросы по данной теме; 

2) выполнить задачи или упражнения, указанные в рабочем плане; 

3) заполнить в тетради для лабораторных работ пункт «Содержание опы-

та». 

№ 
пп 

Содержание опыта Уравнения реакций Наблюдения Выводы 

1 2 3 4 5 

1.2. Правила работы в лаборатории 

При работе в химической лаборатории необходимо выполнять следу-

ющие общие правила: 

1. Перед лабораторной работой надо тщательно изучить теоретиче-

ские вопросы, касающиеся данной темы; свойства веществ, используемых 

при проведении опытов, а также правила работы с химическими приборами 

и оборудованием. 

2. Точно соблюдать порядок и последовательность проведения опыта. 

3. Соблюдать меры предосторожности и правила техники безопасно-

сти. 

4. Внимательно следить за ходом опыта, отмечать наблюдения. 

5. Приборы и реактивы общего пользования не уносить на свои рабо-

чие места. 

6. Не выбрасывать в водопроводные раковины твердые осадки, бума-

гу, не выливать растворы кислот и щелочей. Пользоваться для этого специ-

ально подготовленной посудой. 
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7. При проведении опытов пользоваться только чистой посудой (в от-

дельных случаях посуда в обязательном порядке должна быть сухой). 

8. После окончания работы поставить на место оборудование и при-

боры. Привести в порядок рабочее место. Вымыть посуду. 

1.3. Правила техники безопасности 

1. Не допускать действий, которые могли бы привести к возник-

новению опасности для работающего и окружающих. 

2. Выполнять только лишь опыты, предусмотренные планом. 

3. Количество реактивов, посуду и приборы применять строго в 

соответствии с содержанием опыта. 

4. Избегать контакта реактивов (особенно концентрированных 

кислот, щелочей, сильных окислителей) с кожей тела. 

5. Все опыты с ядовитыми и имеющими резкий запах веществами 

проводить только в вытяжном шкафу при включенной вентиляции. 

6. После завершения опыта с выделением газов немедленно оста-

новить реакцию, вылив содержимое пробирки в специальную склянку. 

7. Не нюхать выделяющиеся газы непосредственно из сосуда. Для 

определения запаха газа сосуд держат на расстоянии 20-30 см от носа, осто-

рожно вдыхают воздух, слегка направляя рукой его ток от сосуда к себе. 

8. Все опыты выполнять стоя. 

9. Не засасывать в пипетку ртом концентрированные кислоты и 

щелочи, использовать для этого резиновую грушу. 

10. При разбавлении концентрированных кислот (особенно серной 

кислоты) лить кислоту в воду тонкой струйкой, перемешивая, но не наобо-

рот! 

11. При ожогах кислотами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 10 %-ным раствором соды. 

12. При ожогах щелочами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 5 %-ным раствором уксусной или борной кислоты. 
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13. При попадании кислот в глаза немедленно промыть их проточ-

ной водой, а затем 3 %-ным раствором питьевой соды. 

14. При попадании щелочей в глаза немедленно промыть их про-

точной водой, а затем 2 %-ным раствором уксусной кислоты. 

15. Категорически запрещается пробовать реактивы на вкус. 

16. Запрещается приносить в лабораторию продукты питания, при-

нимать в лаборатории пищу, пить, курить, а также громко разговаривать. 

17. Перед уходом из лаборатории следует обязательно тщательно 

вымыть руки. 

18.   Необходимо быть в лаборатории собранным и дисциплинирован-

ным. 

1.4. Правила пользования реактивами 

1. Для выполнения эксперимента использовать реактивы в тех ко-

личествах, которые указаны в описании опытов. 

2. Сухие вещества брать шпателем, жидкости – пипетками. Ис-

пользовать бюретки, мерную посуду. 

3. Пользоваться реактивами, находящимися в склянках с этикет-

ками. 

4. Взятое из склянки излишнее количество реактива (особенно 

жидкости) обратно не возвращать во избежание загрязнения. 

5. Не путать пробки со склянок. После пользования реактивом не-

медленно закрыть склянку пробкой. Несоблюдение этого требования может 

привести к несчастному случаю. 

6. После употребления реактива склянку поставить на место. 

7. Все реактивы находятся в склянках, расположенных в специ-

альных штативах или на полке лабораторного стола. Концентрированные 

кислоты, щелочи, а также ядовитые и имеющие резкий запах вещества 

находятся в вытяжном шкафу, где они должны оставаться все время. 
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8. При взятии жидкости не касаться пипеткой стенок пробирки, 

для каждого реактива использовать отдельную пипетку. 

1.5. Правила противопожарной безопасности 

1. С огнеопасными реактивами работать вдали от огня. 

2. Нагревая пробирку с реактивом, держать ее слегка наклонно, 

отверстием от себя и окружающих. Содержимое периодически встряхивать. 

Пламя должно касаться преимущественно боков пробирки, а не ее дна. 

3. Категорически запрещается производить нагрев в герметически 

закрытых сосудах. 

4. Нагретые предметы брать только с помощью специальных пин-

цетов, зажимов, держателей. 

5. При загорании органических растворителей использовать для 

тушения песок, асбестовое одеяло, огнетушители. Запрещается использо-

вать для этих целей воду. 

6. При отравлениях и ожогах немедленно обратиться к преподава-

телю, а затем к врачу. 

7. При тепловых ожогах кожи в качестве доврачебной экстренной 

помощи смочить ожог концентрированным раствором KMnO4.  

8. Уходя из лаборатории, проверить, выключены ли газ, вода, 

электричество. 

1.6. Химическая посуда 

Стеклянная посуда делится на три группы: 

1. Посуда общего пользования – пробирки, колбы, стаканы, во-

ронки, промывалки, палочки, трубочки. 

2. Посуда специального назначения – эксикаторы, промывные 

склянки, аппарат Киппа. 

3. Мерная посуда – мерные цилиндры, пипетки, бюретки, колбы. 

Наиболее употребляемая фарфоровая посуда: тигли, ступки, выпари-

вательные чашки, стаканы, шпатели, воронки Бюхнера. 
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1.7. Технохимические весы и правила взвешивания 

Технохимические весы имеют точность взвешивания 0,01 г. При 

взвешивании необходимо соблюдать следующие правила: 

1. Не переносить весы с одного места на другое. 

2. Перед взвешиванием проверить работоспособность и уравно-

вешенность весов. 

3. Не помещать на чашки весов горячие и грязные предметы. 

4. Снимать с чашек и класть на них грузы и разновесы можно толь 

при арретировании весов. 

5. Разновесы брать пинцетом и ставить на правую чашку, взвеши-

ваемый предмет помещать на левую чашку на бумаге или стеклянной пла-

стинке. 

6. Сначала записать массу и только потом убирать с весов грузы и 

разновесы. 

7. Неработающие весы надо арретировать. 

 

2. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1 
 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ, ОСНОВАНИЙ,  

КИСЛОТ И СОЛЕЙ 

 

Цель работы: на отдельных примерах ознакомиться с химическими 

свойствами некоторых представителей классов неорганических соединений. 

2.1. Экспериментальная часть 

2.1.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа, спиртовая горелка, пробирки, мел, негашеная из-

весть, 2 н и 1:1 растворы HCl, известковая вода, 2 н и 40 %-ный раствор ще-

лочи, растворы CuSO4, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, K2CrO4, металлические Zn и Cu, 

растворы фенолфталеина, лакмуса. 
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2.1.2. Свойства основных оксидов 

Кусочек негашеной извести поместить в пробирку и прилить 3-5 мл 

воды. Разболтать содержимое пробирки. Обратить внимание на раствори-

мость оксида и тепловой эффект реакции. Дать раствору отстояться. В про-

зрачный раствор прилить фенолфталеин или лакмус, наблюдать изменение 

окраски. К какому классу соединений относится полученное вещество? Со-

ставить молекулярное и ионное уравнение реакций и сделать вывод. Со-

держимое пробирки оставить для следующего опыта. 

2.1.3. Свойства кислотных оксидов 

Налить в пробирку несколько миллилитров дистиллированной воды, 

добавить лакмус. Затем пропустить из аппарата Киппа через подготовлен-

ный раствор углекислый газ. Какие изменения наблюдаются? О каком свой-

стве оксидов, подобных диоксиду углерода, свидетельствует этот опыт? 

2.1.4. Свойства щелочей 

В пробирку с раствором Са(ОН)2, полученным из опыта в п.2.1.2, 

прилить несколько капель концентрированной соляной кислоты. Наблю-

дать исчезновение окраски фенолфталеина. Составить ионное уравнение 

реакции. Какими еще свойствами обладают щелочи? Пропустить через про-

зрачный раствор известковой воды углекислый газ из аппарата Киппа. 

Написать соответствующее уравнение реакции. 

2.1.5. Получение и свойства нерастворимых оснований 

а) Налить в пробирку 2-3 мл раствора сульфата меди и добавить к 

нему столько же раствора щелочи. Полученный осадок нагреть, наблюдать 

изменение цвета. Оставить молекулярное и ионное уравнения реакции об-

разования гидроксида и его разложения, сделать вывод об устойчивости 

гидроксида к нагреванию. 

б) В пробирку налить 2-3 мл раствора соли алюминия, по каплям 

прибавлять раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделить на две 

пробирки, в одну прилить разбавленную кислоту, в другую – избыток рас-
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твора щелочи до растворения осадка. Составить молекулярные и ионные 

уравнения реакций и сделать вывод о свойствах гидроксида. 

2.1.6. Взаимодействие кислот с металлами 

На дно пробирки опустить 2-3 кусочка цинка. Прилить соляную кис-

лоту (1:1). Плотно закрыв большим пальцем отверстие пробирки, собрать 

выделяющийся газ, а затем поднести к нему горящую спичку. Какой газ 

выделяется? Всякий ли металл способен вытеснить этот газ из кислоты? 

Какие кислоты реагируют с металлом так же, как соляная? Составить урав-

нения реакций. 

2.1.7. Свойства солей 

Исследовать одно из свойств солей – взаимодействие их друг с дру-

гом. Для этого в пробирку налить несколько капель раствора соли свинца и 

добавить 2-3 капли раствора K2CrO4. Какие изменения наблюдаются? По 

какому признаку можно судить, что произошла реакция обмена? Составить 

молекулярное и ионное уравнения реакций. 

2.2. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

2.3. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Дописать и уравнять схемы реакций: 

K2O + HNO3 → ; ZnO + KOH → ; 

NaOH + CO2 → ; Cu(OH)2 + H2SO4 → ; 

Al(OH)3 + NaOH → ; Fe + HCl → ; 

Zn + H2SO4(разб.) → ; H3PO4 + KOH → ; 

HCl + AgNO3 → ; K3PO4 + CaCl2 → . 
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2. Осуществить следующие переходы: 

K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2; 

Al(OH)3 → Al(OH)2Cl → AlOHCl2 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2. 

 

3. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 

Цель работы: ознакомиться с методом экспериментального опреде-

ления эквивалентной массы вещества. 

3.1. Краткие теоретические сведения [2, c.14] 

Эквивалентом называется такое количество элемента или вещества, 

которое соединяется без остатка с 1 молем атомов водорода или замещает 

такое же количество водорода в химических реакциях. Масса одного экви-

валента элемента или вещества выражается в граммах и называется его эк-

вивалентной массой. 

Эквивалентная масса элемента определяется по формуле 

.
ть)(валентносВ

масса) (атомнаяА
Эm =  

Эквивалентные массы сложных веществ рассчитываются так: 

для кислоты  –       ;
ь)(основност

(кислота)М
Э ты)-m(к =  

для основания  –    ;
ть)(кислотнос

)(основанияМ
Эm(осн) =  

для соли  –              ,
Bn

(соли)М
Эm(соли) =  

где   n – число атомов Ме; 

В – валентность Ме. 
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Расчеты, связанные с определением эквивалента, производятся на ос-

новании закона эквивалентов: массы реагирующих друг с другом веществ 

пропорциональны их эквивалентным массам: 

.
Э

Э

V

m
;

Э

Э

m

m

2

1

2

1

V

m

2

1

m

m

2

1
==  

Эквивалентную массу можно найти опытным путем несколькими ме-

тодами: 

1) методом вытеснения, основанным на определении объема извест-

ного газа, вытесняемого данным количеством вещества; 

2) прямым измерением эквивалентной массы элемента, соединяюще-

гося с определенным объемом водорода или кислорода; 

3) исходя из процентного состава данного элемента с другим элемен-

том, эквивалентная масса которого известна; 

4) путем электролиза раствора или расплава данного вещества с по-

следующим расчетом на основании закона Фарадея: 

,
tI

96500m
Эm =  

где  m – масса выделившегося вещества, г; 

I – сила тока, А; 

t – время, с. 

В данной лабораторной работе эквивалентная масса металла опреде-

ляется методом вытеснения водорода из разбавленных кислот (кроме азот-

ной). 

3.2. Экспериментальная часть 

3.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор, состоящий из двух сообщающихся бюреток, закрепленных в 

штативе (рис.1). Навески магния массой от 0,02 до 0,03 г, 2 н раствор соля-

ной кислоты. 
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Рис.1. Прибор для определения эквивалентной массы металла: 

1 – бюретка с водой; 2 – воронка; 3 – пробирка с металлом 

и кислотой; 4 – пробка с соединительной трубкой 

 

3.2.2. Ход работы 

1. Испытать прибор на герметичность. Для этого надо отметить уро-

вень воды в бюретке 1, плотно закрыть ее пробкой 4. Затем бюретку 2 опус-

кать вниз. Если прибор герметичен, уровень воды во второй бюретке не 

должен резко изменяться. 

2. Получить навеску металла, записать ее массу. 

3. В слепой отросток пробирки 3 положить кусочек металла. 

4. В пробирку налить через воронку 5-6 мл раствора соляной кислоты 

так, чтобы он не попал на металл. 

5. Плотно закрыть пробирку пробкой, записать уровень воды в бю-

ретке (по нижнему мениску). 

6. Стряхнуть навеску металла в кислоту и наблюдать выделение водо-

рода, который будет вытеснять воду. 

7. По окончании реакции дать охладиться пробирке и записать объем 

выделившегося водорода. 

3

4

1

3

2
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8. Найти давление водяного пара при данной температуре по табл.1 и 

записать показания термометра и барометра. 

Таблица 1 

t, oC Па,P OH2
 t, oC Па,P OH2

 t, oC Па,P OH2
 

15 1701,16 19 2195,45 23 2803,29 

16 1816,88 20 2335,42 24 2976,58 

17 1935,52 21 2483,37 25 3260,54 

18 2062,15 22 2639,34   

 

3.3. Обработка результатов опыта 

1. Привести объем выделившегося водорода к нормальным условиям 

по формуле 

,
T

VP

T

VP

0

00
=  

где  P, V, T – данные условия; 

P0, V0, T0 – нормальные условия. 

При этом учесть, что под Р подразумевается парциальное давление 

водорода: 

,PPP ОHатмH 22
−=  

где Ратм – показания барометра; 

ОH2
P – данные табл.1. 

2. Рассчитать эквивалентную массу металла: 

,
Э

Э

V

Mem

2H2 V

mMe

)H(0
=  

где 
2HVЭ = 11,2 л/моль. 

3. Определить процент ошибки опыта по формуле 

% ошибки = .100
Э

ЭЭ

теор
m

практ
m

теор
m

⋅
−
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3.4.. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

3.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Определить мольную массу атома элемента, если эквивалентная 

масса его равна 20, а валентность – 2. Какой это элемент? 

2. Какую валентность проявляет металл, если мольная масса его атома 

равна 207,21, а эквивалентная – 51,8 г/моль ? 

3. Бромид металла содержит 89,88 % брома (по массе). Определить 

эквивалентную массу металла. Какова формула бромида, если металл про-

являет валентность 3? 

4. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

0,4 г другого элемента. Найти эквивалентную массу этого элемента. 

5. Определить эквивалентную массу металла, если 3,4 г его иодида 

содержат 1,9 г иода, эквивалент которого равен 1 молю атомов. 

6. Определить эквивалентную массу свинца, если при нагревании 

1,036 г его в токе кислорода получено 1,116 г оксида. 

7. При сжигании 1 г металла требуется 462 мл кислорода (н.у.). Вы-

числить эквивалентную массу этого металла. 

8. При нагревании 4,3 г оксида металла было получено 580 мл кисло-

рода (при 17 оС и 113,05 кПа). Определить эквивалентную массу металла. 

9. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 мл во-

дорода, измеренного при 21 оС и давлении 104,5 кПа. Найти эквивалентную 

массу металла. 
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4. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ ГАЗА 
 

Цель работы: ознакомиться с методом определения и расчета моле-

кулярных масс газов. 

4.1. Краткие теоретические сведения [1, c.26; 2, c.15-18] 

Относительная молекулярная масса вещества – это масса молекулы, 

выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). Она складывается из отно-

сительных атомных масс элементов, входящих в состав вещества. Напри-

мер: 

Мr (CO2) = 12 + 16·2 = 44 а.е.м. 

Моль – такое количество вещества, в котором содержится столько же 

структурных единиц (молекул, атомов или ионов), сколько и в 12 г углерода 

(изотопа – 12). Число структурных единиц в 1 моле любого вещества посто-

янно – оно равно 6,02·1023 (число Авогадро). 

Масса одного моля, выраженная в граммах или килограммах, называ-

ется его молярной (или мольной) массой. Например: 

М (СО2) = 44 г/моль или 4,4·10-2 кг/моль. 

Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях (Р = 

=101325 Па, Т = 273 К) занимает 22,4 л или 2,24·10-2 м3. Этот объем называ-

ется мольным (Vм). 

Мольные массы газообразных веществ можно определить нескольки-

ми способами: 

1) По мольному объему – 

М(Х) = Vм  ρ, 

где ρ – плотность газа (Х). 

2) По относительной плотности (отношению масс равных объемов 

различных газов при одинаковых условиях) – 

.
m

m
Д

2

1
отн =  
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Но так как .
М

М
Дто,

M

M

m

m

2

1
отн

2

1

2

1
==   Отсюда М1 = Дотн М2. 

Чаще всего молярную массу определяют, имея относительные плот-

ности по водороду или по воздуху: 

М (Х) = 
2НД2 ;   М (Х) = 29Двозд. 

3) По уравнению Менделеева-Клапейрона – 

М (Х) = ,
VP

TRm
 

где R – 8,314 Дж/(моль·К) – газовая постоянная; 

Р – давление, Па; 

Т – температуре по шкале Кельвина (273 + t oC); 

V – объем, м3; 

m – масса данного объема газа, кг. 

4.2. Экспериментальная часть 

4.2.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа 1 с двумя промывными склянками Тищенко 2, напол-

ненными: одна – концентрированной серной кислотой (ρ = 1,84), другая – 

насыщенным раствором гидрокарбоната натрия; технохимические весы и 

разновесы; сухая плоскодонная колба 3 вместимостью 250-300 мл с проб-

кой, комнатный термометр, барометр, карандаш восковой, куски мрамора; 

раствор соляной кислоты (ρ = 1,19), мерный цилиндр (рис.2). 

Рис.2. Установка для определения молекулярной массы углекислого газа 

1
3

2
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4.2.2. Ход работы 

1. Взвесить на технохимических весах с точностью до 0,01 г сухую 

колбу с воздухом и пробкой. Положение нижнего края пробки отметить 

восковым карандашом. 

2. Наполнить колбу углекислым газом из аппарата Киппа. Трубку 

прибора  опускать  на  дно  колбы.  Медленно  пропускать  газ  в  течение  

3-4 мин. Быстро, но осторожно вынуть стеклянную трубку и закрыть колбу 

пробкой до отметки. 

3. Взвесить колбу с углекислым газом. Повторить опыт с заполнением 

колбы и взвешиванием, добившись постоянного результата. 

4. Определить объем колбы, наполнив ее водопроводной водой до 

пробки, измерить затем объем воды мерным цилиндром. 

5. Отметить температуру и давление. 

Все данные занести в табл.2. 

Таблица 2 

Масса колбы 
с воздухом и 
пробкой m1 

Масса колбы с 
углекислым газом 
и пробкой m2 

Объем кол-
бы V, мл 

Темпера-
тура t, оС 

Давление Р, 
Па 

     

4.3. Обработка результатов опыта 

1. По уравнению Менделеева-Клапейрона определить массу воздуха в 

колбе mвозд.  Привести в соответствие  единицы величин всех параметров 

(так, 1 мм рт.ст. = 133 Па; 1 мл = 1·10-6 м3). 

2. Вычислить массу колбы с пробкой без воздуха: 

mк = m1 – mвозд. 

3. Определить массу углекислого газа, заполнившего колбу: 

m(СО2) = m2 – mк. 

4. Рассчитать относительную плотность углекислого газа по воздуху: 

.
m

)m(CO
Д

возд

2
возд =  
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5. Вычислить молекулярную массу CO2 тремя предложенными в тео-

ретической части способами. 

6. Подсчитать процент ошибки опыта: 

% ошибки = .100
М

ММ

теор

практтеор
⋅

−
 

4.4. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

4.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Масса 1 л газа, измеренного при н.у., равна 2,143 г. Определить мо-

лярную массу газа и его относительную плотность по воздуху. 

2. 0,25 л газа (н.у.) имеют массу 0,903 г. Определить молярную массу 

газа. 

3. Масса 1 л газа при 21 оС и 96,23 кПа равна 2,52 г. Чему равны мо-

лекулярная масса газа и его относительная плотность по водороду? 

4. Вычислить молярную массу вещества, если установлено, что  масса 

0,06 л его при 360 К и давлении 69850 Па равна 0,13 г. 

5. При 27 оС и давлении 105,76 кПа объем газа равен 5 л. Какой объем 

займет это же количество газа при 39 оС и давлении 104 кПа? 

6. Масса колбы вместимостью 750 мл, наполненной при 27 оС кисло-

родом, равна 83,3 г. Масса пустой колбы составляет 82,1 г. Определить дав-

ление кислорода. 

7. Вычислить массу 1 м3 воздуха при 17 оС и давлении 83,2 кПа. 

8. Найти молекулярную формулу вещества, содержащего 93,75 % уг-

лерода и 6,25 % водорода, если плотность этого вещества по воздуху равна 

4,41. 

9. 5,1 г порошка, состоящего из магния и его оксида, обработали со-

ляной кислотой. При этом выделилось 3,74 л Н2 (н.у.). Сколько процентов 

магния содержалось в образце? 



 19

5 ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4 

ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с методом определения тепловых эффек-

тов реакций на примере реакции нейтрализации. 

5.1. Краткие теоретические сведения [2, с.76] 

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теп-

лоты, которое выделяется в результате процесса (экзотермическая реакция) 

или поглощается в ходе реакции (эндотермическая реакция). Раздел термо-

динамики, рассматривающий закономерности протекания термохимических 

реакций, называется термохимией. 

Термохимические уравнения реакций имеют свои особенности:  

1. Тепловой эффект, выражаемый в килоджоулях, относится к тaкому 

количеству молей веществ, которое соответствует коэффициентам:  

2Н2  +  О2  =  2Н2О(ж) + 571,6 кДж (экзотермическая реакция);  
2 моль  I моль    2 моль 

0,5 N2  +  0,5 02 �  N0 − 180 кДж (эндотермическая реакция).  
0,5 моль     0,5 моль   1 моль 

2. В уравнениях с тепловыми эффектами возможны дробные коэффи-

циенты. 

3. Под формулами веществ отмечают агрегатное состояние их, так как 

тепловой эффект зависит от аллотропной разновидности агрегатного состо-

яния вещества: 

2Н2 + 02 = 2Н20 (пар) + 483,6 кДж. 

Сравнить тепловой эффект рассмотренной реакции с тепловым эф-

фектом образования жидкой воды. 

4. С термохимическими уравнениями можно производить все алгеб-

раические действия. 

Существует две системы знаков теплового эффекта реакции. В термо-

химии рассматривается энергетика химических процессов с точки зрения 
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внешнего наблюдателя; при этом экзотермический эффект отмечается +Q , 

а эндотермический эффект отмечается -Q . В термодинамике процессы рас-

сматриваются с точки зрения изменения запаса энергии в самих веществах. 

Поэтому система знаков здесь противоположная. Тепловой эффект обозна-

чается как изменение энтальпии системы ∆Н. Энтальпия - это сложная тер-

модинамическая функция, представляющая собой сумму внутренней энер-

гии и работы расширения системы: 

Н = U + P V. 

Тепловой эффект реакции равен разности между суммой энтальпий 

конечных продуктов и суммой энтальпий исходных веществ: 

∆Нр-ции = Σ Нконеч − Σ Нисх. 

Поэтому в случае экзотермической реакции ∆Н < О (Q > 0), а в случае 

эндотермической – ∆Н > О (Q < 0). 

Если тепловой эффект относится к одному молю вещества, образо-

ванного  из простых веществ, и измерен при стандартных условиях (Р = 

=105 Па и Т = 298К), то он называется стандартной теплотой образования, 

или энтальпией образования соединения. Например: 

.моль/кДж8,241H

;моль/кДж8,285H

0
)пар(ОН.обр,298

0
)ж(ОН.обр,298

2

2

−=∆

−=∆

 

По стандартным энтальпиям образования, вынесенным в справочники 

термодинамических величин, можно судить о прочности соединения и рас-

считать тепловые эффекты сотен тысяч химических реакций. Расчет прово-

дится по основному закону термохимии (закону Гесса): тепловой эффект 

реакции зависит только от начального и конечного состояний реагирующих 

веществ и не зависит от пути, по которому протекает реакция. Отсюда сле-

дует, что тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот 

образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных 

веществ с учетом коэффициентов:  

∆Нр-ции = Σ ∆Н0
обр.конеч − Σ ∆Н0

обр.исх. 
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Например, для реакции: 
С2Н5ОН + 3О2 → 2СО2 + 3Н2О(ж) 

.НН3Н2(H 0
ОННС.обр,298

0
OH.обр,298

0
СО.обр,298циир

)ж(52)ж(22
∆−∆+∆=∆ −  

Энтальпия образования простых веществ равна нулю. 

5.2. Экспериментальная часть 

5.2.1. Приборы и реактивы 
 

Калориметр (рис.3) состоит из стеклянного стакана вместимостью 0,8 

л, в который вставлен другой стакан, вместимостью 0,5 л. Стаканы закрыты 

деревянной крышкой с отверстиями, в которые вставлены мешалка, точный 

термометр (цена деления 0,1°) и воронка для наливания раствора, мерный 

цилиндр, технохимические весы, разновесы, 1 н растворы едкого натра и 

соляной кислоты. 

Рис.3. Общий вид калориметра 
 

5.2.2. Ход работы 

Взвесить на технохимических весах внутренний стакан. Отмерить ци-

линдром 100 мл 1 н раствора едкого натра и влить в стакан. Размешать ме-

шалкой и измерить температуру с точностью до 0,1°C (t1). Отмерить цилин-

дром  100 мл  1 н раствора соляной кислоты, быстро вылить ее через ворон-

ку в сосуд и, перемешивая мешалкой, отметить самую высокую температу-

ру раствора (t2). 
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5.2.3. Обработка результатов опыта 

I. Рассчитать количество выделившейся теплоты по формуле 

q = ∆t Σc, 

где  ∆t = t2 – t1;  

Σc = m1c1 + m2c2 – сумма теплоемкостей; 

m1, m2 – массы внутреннего стакана и раствора соответственно 

(плотность раствора принять за единицу);  

c1 - удельная теплоемкость стекла, с1 = 0,75 Дж/(г·К);  

с2 - удельная теплоемкость раствора, с2 = 4,17 Дж/(г·К). 

2. Вычислить массу HCI в, 100 мл 1 н раствора по формуле  

,
1000

VЭC
m

ра-рМН
HCl

HCl
=  

где   СН = 1 н;   

Vр-ра = 100 мл; 

HClMЭ – эквивалентная масса HCl, г/моль. 

3. Пересчитать тепловой эффект реакции нейтрализации Q на 1 эк-

вивалент кислоты: 

.
Э

Q

m

q

HClMHCl
=  

4. Определить процент ошибки опыта,  если обычно  при  нейтрали-

зации 1 эквивалента сильной кислоты 1 эквивалентом сильной щелочи вы-

деляется 57,1 кДж теплоты: 

% ошибки = ,100
H

)НH(

теор

практтеор

∆

∆−∆
 

где  ∆Нпракт. = -Q;   

∆Hтеор.   = -57,1 кДж. 

5. Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации со-

ляной кислоты едким натром. 
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5.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Сделать рисунок прибора. 

5.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. При соединении 18 г алюминия с кислородом выделяется 547 кДж 

теплоты. Составить термохимическое уравнение реакции. 

2. Термохимическое уравнение реакции разложения известняка: 

CaCO3(к) = СаО(к) + СО2(г) – 157 кДж. 

Сколько теплоты затрачивается на разложение I кг известняка, со-

держащего 10 % примесей ? 

3. Определить тепловой эффект реакции сгорания ацетилена 

С2Н2 + О2 → СО2 + Н2О(пар) 

по стандартным энтальпиям образования веществ и рассчитать, сколько 

теплоты выделится при сгорании 1,12 л ацетилена (н.у.) ? 

4. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 кг метилового спирта 

по схеме:  

СН3ОН(ж) + О2 →  СО2 + Н2О(ж) ? 

5. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж теплоты и получилось 

16,00 г SO2. Определить стандартную энтальпию образования SO2. 

6. Реакция горения аммиака происходит по схеме 

NH3 + 02 → N2 + Н20(ж). 

Образование 4,48 л N2 (н.у.) сопровождается выделением 153,3 кДж 

теплоты.    По  этим  данным  вычислить  тепловой эффект  реакции  и  

стандартную   энтальпию   образования   аммиака,  если  0
)ж(OH,298 2

H∆  =  

-285,8 кДж/моль. 
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7. Для сварки рельсов по методу алюминотермии используют смесь 

алюминия и оксида железа Fe304 Составить термохимическое  уравнение 

восстановления  Fе304 алюминием, если при образовании  1 кг железа выде-

лилось 6340 кДж теплоты. 

8. Вычислить теплотворную способность газа, содержащего 60 % Н2  

и  40 % СН4, используя справочные данные по ∆Н0
298 образования веществ. 

(Теплотворной  способностью  называется  количество  теплоты,  выделяе-

мой 1 т или 1 м3 топлива при полном его сгорании). 

9. Определить ∆Н0
298 образования этилена, используя следующие 

данные: 

С2Н4(г) + 3 02(г) = 2С02(г) + 2Н20(г) ; 

;кДж1323H0
циир −=∆ −         ;кДж5,393H0

СО,298 2
−=∆  

.моль/кДж8,241H0
)г(OH,298 2

−=∆  

10. Вычислить ,H0
MgCO.обр,298 3

∆  пользуясь следующими данными: 

MgO(тв.) + CO2(г) = MgCO3(тв.); 

0
циирН −∆ = -117,7 кДж;          ;моль/кДж5,393H0

)г(CO,298 2
−=∆  

.моль/кДж6,1203H0
OgM,298 −=∆  

11. Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены алю-

минием: CaO, FeO, РbО, CrO3 ? Ответ подтвердить расчетами. 

12. Пользуясь справочными данными, показать, что в стандартных 

условиях реакция ZnO(кр)  + Cu(кр) = CuO(кр) + Zn(кр) невозможна. 

 

6. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Цель работы: установить влияние концентрации, температуры и ка-

тализатора на скорость химической реакции. 
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6.1. Краткие теоретические сведения [1,с.166-174] 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного 

из реагирующих веществ в единицу времени при неизменном объеме си-

стемы: 

,
CC

V
12

21
τ−τ

−
±=  

где C1, С2 − молярная концентрация вещества соответственно в начальный 

момент и в конце реакции;  

τ2 – τ1 − промежуток времени, в течение которого произошел процесс. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, концен-

трации, температуры, катализатора, а для газов − и от давления. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом 

действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна про-

изведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень, 

равную коэффициентам. 

Для гомогенной системы nA + mB = An Bm выражение скорости реак-

ции имеет вид 

V = k [A] n [B]m, 

где k − константа скорости.  

Для гетерогенной системы в выражение скорости реакции твердые 

продукты не включаются. 

Влияние температуры на скорость реакции отражена в правиле Вант-

Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость реак-

ции возрастает в 2-4 раза: 

,
V

V
10

tt

t

t
12

1

2

−

γ=  

где γ − температурный коэффициент, γ = 2-4. 
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6.2. Экспериментальная часть 

6.2.1. Приборы и реактивы 

Секундомер, термометр, мерные цилиндры, три пронумерованные 

конические колбы вместимостью 50 мл, три пары пронумерованных проби-

рок. Растворы тиосульфата натрия (1M) и серной кислоты (2 н). 

 

6.2.2. Влияние концентрации на скорость реакции 

Исследовать влияние концентрации на скорость на примере реакции 

взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой:  

Na2S2O3(р-р) + H2SO4(р-р) = Na2SO4 + S↓ + H2SO3. 

Признак начавшейся реакции − легкое помутнение раствора от выпа-

дающей серы. Время необходимо фиксировать в самом начале появления 

мутного осадка. 

Заготовить три раствора с различной концентрацией тиосульфата, но 

одинаковых объемов. Для этого в пронумерованные колбы с помощью мер-

ных цилиндров вливать указанные в табл.3 количества раствора соли и ди-

стиллированной воды. В отдельном цилиндре приготовить заданный объем 

кислоты. В момент приливания кислоты к раствору соли включить секун-

домер. Записать время, прошедшее от сливания растворов до появления се-

ры. 

Результаты опыта записать в табл.3. 

Таблица 3 

Номер 
колбы 

Объем рас-
твора тио-
сульфата 

V, мл 

Объем ди-
стиллиро-
ванной во-
ды V, мл 

Концентра-
ция полу-
ченного 

раствора, С 

Объем рас-
твора сер-
ной кислоты 

V, мл 

Время 
τ, с 

Относи-
тельная 
скорость 

τ
=

1
V  

1 15 - 3 5   

2 10 5 2 5   

3 5 10 1 5   
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Начертить график зависимости скорости реакции от концентраций 

реагирующих веществ, выбрав соответствующий масштаб. Написать выра-

жение скорости прямой реакции по закону действия масс. 

Сделать вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на 

скорость химической реакции. 
 

6.2.3. Влияние температуры на скорость химической реакции 

В три пронумерованные пробирки налить по 5 мл раствора тиосуль-

фата натрия, в три других пробирки − по 5 мл раствора серной кислоты. 

Сгруппировать пробирки в три пары: раствор − кислота. 

Определить скорость реакции при комнатной температуре, слив со-

держимое первой пары пробирок в одну пробирку. Вторую пару пробирок 

поместить в стакан с нагретой водой и довести температуру до .комнt +10 С 

и также определить скорость реакции при более высокой температуре. Тре-

тью пару пробирок нагреть еще на 10°С выше предыдущей температуры, 

определить скорость протекания реакции. 

Результаты опытов записать в табл.4.  

Таблица 4 

Номер 
пары 
проби-
рок 

Объем 
раствора 
Na2S2O3  
V, мл 

Объем 
раствора 
H2SO4 
V, мл 

Темпера-
тура рас-
творов t, oC 

Время  
τ, с 

Относи-
тельная ско-

рость 
τ

=
1

V  

Темпера-
турный 
коэффи-
циент 

1 5 5 .комнt     

2 5 5 10t .комн +     

3 5 5 20t .комн +     

 

Построить график зависимости скорости реакции от температуры. 

Рассчитать средний температурный коэффициент. Что он показывает ? 

Сделать вывод о влиянии температуры на скорость химической реак-

ции. 
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6.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

6.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Написать выражение закона действия масс для следующих реак-

ций: 

2H2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж); 

С(тв) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г); 

2NO(г) + О2(г)  = 2NO2(г); 

Zn(тв)  + CO(г) = Zn(тв)  + CO2(г). 

2. В реакции С(тв) + 2H2(г) = CH4(г) концентрацию водорода увеличили в 

два раза. Во сколько раз возрастет скорость реакции ? 

3. Во сколько раз возрастет скорость реакции 2NО(г) + 02(г)= = 2NО2(г), 

если повысить давление в два раза ? 

4. Рассчитать начальную скорость реакции 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г), ес-

ли концентрация СО была равна 0,3 моль/л,  [О2] = 0,5 моль/л, а константа 

скорости − 0,4. 

5. При повышении температуры на каждые 10°С скорость некоторой 

реакции возрастает в два раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реак-

ции, если повысить температуру от 20 до 60 °С ? 

6. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы ско-

рость некоторой реакции, температурный коэффициент которой равен 

двум, увеличилась в восемь раз ? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температура по-

высилась на 30°, γ = 3 ? 
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8. При некоторых условиях в сосуде вместимостью 0,5 л находится 

0,003 моля NO2. Вычислить константу скорости прямой реакции 2NO2(г) → 

N2O4(г), если скорость реакции при данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Начальные концентрации веществ, участвующих в реакции N2(г) + 

3H2(г) = 2NH3(г), равны, моль/л: [N2] − 0,2; [H2] − 0,3; [NH3] − 0. Каковы кон-

центрации азота и водорода  в момент, когда концентрация аммиака станет  

равной  0,1 моль/л ? 

 

7. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 

КАТАЛИЗАТОР. СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 

Цель работы: установить опытным путем влияние катализатора на 

скорость химической реакции, проверить влияние изменения концентрации 

веществ на смещение химического равновесия. 

7.1. Краткие теоретические сведения [1,с.178-184] 

Катализатор − это вещество, которое увеличивает скорость химиче-

ской реакции, оставаясь при этом неизменным. Явление изменения скоро-

сти реакции с помощью катализатора называется катализом.  

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора объясняет-

ся образованием промежуточного продукта, за счет чего снижается энергия 

активации.  

Химическое равновесие − это такое состояние системы, когда ско-

рость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие 

количественно описывается константой равновесия. 

Для гомогенной химической реакции 

nA + mB � kC + lD 

в соответствии с законом действия масс выражения скорости прямой и об-

ратной реакций будут иметь вид: 

V1 = k1 [A] n [B]m;        V2 = k2 [C]k [D] l. 
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Так как в момент равновесия V1 = V2, то 

k1 [A] n [B]m = k2 [C]k [D] l; 

.
]B[]A[

]D[]C[

k

k
mn

lk

2

1 =  

Отношение констант скоростей 
2

1
k

k
обозначают К и называют константой 

равновесия, которая является постоянной при данной температуре величи-

ной. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шате-

лье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо внеш-

нее воздействие (изменить концентрацию, температуру, давление), то это 

воздействие благоприятствует той из двух противоположных реакций, ко-

торая ослабляет оказанное воздействие. 

При повышении концентрации одного из веществ равновесие смеща-

ется в сторону его расходования, а при понижении - в сторону его образо-

вания. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону уменьше-

ния объемов, а при понижении - в сторону увеличения. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндо-

термической реакции, а при понижении – в сторону экзотермической. 

7.2. Экспериментальная часть 

7.2.1. Приборы и реактивы 

Химический стакан вместимостью 50 мл, пробирки, стеклянная па-

лочка, мерный цилиндр, раствор хлорида железа (III) (разбавленный и кон-

центрированный), раствор роданида калия (разбавленный и насыщенный), 

растворы перманганата калия и серной кислоты (1:1), гранулированный 

цинк, кристаллический нитрат калия и хлорид калия.  
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7.2.2. Влияние катализатора на скорость реакции 

Приготовить раствор, состоящий из 1 мл КМnО4 и 5 мл H2SO4. Полу-

ченный раствор разлить в две пробирки. В одну из них насыпать немного 

KNO3 (как катализатор), затем в обе пробирки опустить по грануле цинка. 

Энергично встряхнуть пробирки. Наблюдать, в какой пробирке окраска ис-

чезнет быстрее. 

Цинк вытесняет из кислоты атомарный водород, который выполняет 

роль восстановителя перманганата: 

2KMnO4 + 3H2SO4 + 10H = K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

В результате реакции фиолетовый раствор КMnO4 обесцвечивается. 

Сравнить скорость обесцвечивания раствора в двух пробирках. В пробирке 

с KNO3 происходит вначале образование нитрита калия, играющего роль 

промежуточного соединения: 

KNO3 + 2H = KNO2 + H2O; 

5KNO2 + 3H2SO4 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5KNO3 + 3H2O. 

7.2.3. Смещение химического равновесия 

В химический стакан налить 20 мл дистиллированной воды, пять-семь 

капель разбавленного раствора FeCl3 и три капли разбавленного раствора 

KCNS. Полученный раствор размешать и разлить в четыре пробирки. В од-

ну пробирку добавить три капли концентрированного раствора FeCl3, в дру-

гую − три капли насыщенного раствора роданида калия, в третью − щепот-

ку кристаллов хлорида калия. Раствор в четвертой пробирке оставить для 

сравнения окраски. 

Как изменяется окраска в первых трех пробирках? В какую сторону 

смещается равновесие? Объяснить с точки зрения принципа Ле Шателье. 

Составить выражение константы равновесия для данной обратимой реакции 

FeCl3 + 3KCNS � Fe(CNS)3 + 3KCl. 
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7.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

7.4. Задачи и упражнения для самостоятельного решения 

1. В какую сторону сместится равновесие в следующих реакциях при 

повышении давления; при понижении температуры: 

4НС1(г) + O2(г) � 2Н2O(пар) + 2С12(г) + 113,4 кДж; 

N2О4(г) � 2NO2(г) − 23,2 кДж; 

SО2(г) + 1/2 O2(г) � SО3(г) + 95,2 кДж; 

С(гр) + Н2О(пар) � СO(г) + Н2(г) − 130,2 кДж ? 

2. Как можно изменить концентрации веществ, чтобы сместить рав-

новесие в сторону повышения выхода продукта в следующих реакциях: 

N2(г) + ЗН2(г) �  2NH3(г); 

С(гр) + 2Н2(г) � СН4(г); 

С0(г) + Н20(пар) � С02(г) + Н2(г) ? 

3. Как  сместится  равновесие  обратимой  реакции   2NO(г) + O2(г) � 

� 2NO2(г)  при увеличении давления в два раза ? 
4. В сосуде объемом 0,5 л помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. К мо-

менту равновесия образовалось 0,02 моль NH3. Вычислить константу рав-

новесия. 

5. Равновесие реакции 2NO2 � 2NO + O2  установилось при концен-

трациях, моль/л: [NO2] − 0,02; [NO] − 0,16; [02] – 0,08. Вычислить константу 

равновесия этой реакции. 

6. Вычислить равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции H2 + I2 � 

� 2HI, если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соот-
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ветственно, а равновесная концентрация [НI] =.0,8 моль/л. Вычислить кон-

станту равновесия.  

7. Равновесные   концентрации   веществ   в    обратимой   реакции   

N2 + ЗН2 � 2NH3 составляют, моль/л: [N2] = 4; [H2] = 9; [NH3] = 6. Вычис-

лить исходные концентрации азота и водорода и константу равновесия. 

8. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

Цель работы: научиться проводить расчет и приготовление раствора 

любой заданной концентрации. 

8.1. Краткие теоретические сведения [1] 

Истинным раствором называют однофазную систему переменного со-

става, состоящую из двух и более компонентов. Раствор состоит из раство-

рителя и одного или нескольких растворенных веществ, а также продуктов 

взаимодействия растворителя и растворенных веществ, если оно имеет ме-

сто. 

Состав раствора выражается концентрацией растворенного вещества. 

Концентрация раствора определяется количеством растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве (весовом или объемном) рас-

твора или растворителя. 

Растворы бывают разбавленными − с низкой концентрацией раство-

ренного вещества и концентрированными − с высокой концентрацией рас-

творенного вещества. 

Концентрацию растворов можно выразить следующими способами: 

1) массовая доля растворенного вещества ω − отношение массы рас-

творенного вещества к массе раствора: 

;
m

m

ра-р

вав−=ω  
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2) массовый процент С % − массовая доля растворенного вещества, 

выраженная в процентах, иначе − масса растворенного вещества, выражен-

ная в граммах, находящаяся в 100 г раствора (раньше массовый процент 

назывался процентной концентрацией): 

%;100
m

m
%С

ра-р

вав−=  

3) молярная концентрация С − число молей растворенного вещества, 

содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
Vва-Mв

1000m
С

вав−
=  

где V- объем, выраженный в миллилитрах; 

4) нормальная концентрация Сн - число эквивалентных масс раство-

ренного вещества, содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
VЭ

1000m
С

)вав(m

вав
н

−

−
=  

где  V− объем, выраженный в миллилитрах; 

5) моляльная концентрация Cm − число молей растворенного веще-

ства, содержащихся в 1000 г растворителя: 

;
mM

1000m
С

лярвав

вав
m

−−

−
=  

6) молярная доля вещества N − отношение числа молей данного ве-

щества (компонента) раствора к общему числу молей всех компонентов 

раствора: 

,N
i

вав

νΣ

ν
=

−
 

где  ν  - число молей; 

7) титр раствора Т − количество граммов растворенного вещества, со-

держащихся в одном миллилитре раствора при 20°С. 
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Кроме понятий "разбавленный раствор" и "концентрированный рас-

твор", существуют понятия "насыщенный раствор" и "ненасыщенный рас-

твор", эти понятия неэквивалентны. 

Насыщенный раствор − равновесная система раствора с растворен-

ными веществами. Насыщенный раствор при данной температуре образует-

ся тогда, когда растворяемое вещество прекращает растворяться. 

К насыщенному раствору применяют понятие растворимости, т.е. 

способности вещества растворяться в том или ином растворителе, образуя 

насыщенный раствор. Мерой растворимости вещества в данных условиях 

служит концентрация его насыщенного раствора. Концентрацию насыщен-

ного раствора чаще всего выражают тремя способами: 

1) количеством граммов растворенного вещества в 100 граммах рас-
творителя – 

;
m

100m
R

ля-р

вав−=  

2) количеством граммов растворенного вещества в 1 л раствора – 

,
V

1000m
R вав−=  

где  V − объем раствора, выраженный в миллилитрах; 

3) количеством молей растворенного вещества в 1 л раствора, т.е. мо-

лярной концентрацией – 

,С
VM

1000m
R рар.насыщ

ва-в

вав
−

−
=

⋅
=  

где V − объем раствора, выраженный в миллилитрах. 

Нормальная концентрация раствора и его объем, пошедшие на взаи-

модействие с другим раствором, связаны следующей зависимостью: 

.CVCV
2H2H11 =  
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8.2. Экспериментальная часть  

8.2.1. Приборы и реактивы 
 

Весы  технохимические  с  разновесами,  цилиндры мерные вмести-

мостью  50,  100, 200, 300 мл, стаканы мерные вместимостью 50, 100, 200, 

300 мл, палочки стеклянные, воронки конические, колбы мерные вместимо-

стью 50, 100, 200, 250 мл, ареометры, концентрированные растворы HCI, 

HNO3, H2SO4, Н2Oдист, NaCI, K2Cr2O7, CuSO4·5H2O. 

 

8.2.2. Приготовление раствора соли заданного массового процента 
 

Задание. Необходимо приготовить X г раствора вещества У, массовый 

процент которого в растворе равен С %. 

Студенты получают индивидуальные задания, варианты которых 

приведены в табл.5. 

Таблица 5 

№ 
пп 

Задание Расчеты 

ρ, г/мл 
 

Масса 
рас-
твора 
Х, г 

Соль У 

Процент-
ная кон-
центрация 
С, % 

Количество, г 
Нормаль-
ность рас-
твора СН, 
моль/л 

раство-
ренного 
вещества 

рас-
тво-
рите-
ля 

0 300 NaCl 2,0 6 294 0,346 1,0125 
1 50 NaCl 3,5     
2 100 NaCl 4,5     
3 150 NaCl 3,0     
4 100 NaCl 2,5     
5 250 NaCl 2,0     
6 75 K2Cr2O7 2,5     
7 100 K2Cr2O7 0,75     
8 125 K2Cr2O7 2,0     
9 150 K2Cr2O7 1,5     
10 175 K2Cr2O7 0,5     
11 50 CuSO4·5H2O 5,0     
12 75 CuSO4·5H2O 4,0     
13 100 CuSO4·5H2O 4,5     
14 125 CuSO4·5H2O 3,0     
15 150 CuSO4·5H2O 2,5     
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Прежде всего следует рассчитать массу соли, необходимую для при-

готовления раствора с заданной массовой процентной концентрацией. За-

тем определить массу воды, необходимую для приготовления раствора. Так 

как плотность воды OH2
ρ  = 1 г/мл, то надо отмерить цилиндром нужный 

объем воды в миллилитрах, численно равный массе, выраженной в граммах. 

Затем взвесить рассчитанную массу соли, перенести ее в стакан требуемой 

вместимости, влить отмеренное количество воды и размешать до полного 

растворения соли. После приготовления раствора следует рассчитать его 

нормальную концентрацию, для этого потребуется измерить ареометром 

плотность раствора. 

Все полученные результаты представить в виде табл.5. 

 

8.2.3. Приготовление раствора кислоты заданной  

нормальной концентрации из концентрированной кислоты 

 

Задание. Необходимо приготовить X мл раствора кислоты У, нор-

мальность которой CН, исходя из концентрированного раствора этой кисло-

ты. Каждый студент получает индивидуальное задание. Варианты заданий 

приведены в табл.6. 

Для приготовления раствора необходимо измерить с помощью арео-

метра плотность раствора концентрированной кислоты. По значению изме-

ренной плотности определить в справочной таблице [5] массовый процент, 

затем рассчитать объем концентрированной кислоты, необходимый для 

приготовления X мл раствора этой кислоты заданной концентрации СH. 

Отмерить рассчитанное количество концентрированной кислоты с 

помощью градуированной пипетки. Перенести отмеренный объем в мерную 

колбу требуемого объема X и довести объем раствора дистиллированной 

водой до метки.  

Все полученные результаты представить в виде табл.6. 
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Таблица 6 

№ 
пп 

Задание 
Исходный рас-
твор концентри-
рованной кислоты 

Приготовление раствора 

Объем 
Х, мл 

Кислота 
У 

Нормаль-
ная кон-
центрация 
СН, моль/л 

ρ, мл 

Массовый 
процент 
кислоты  
С, % 

Необходимый 
объем концент-
рированной 
кислоты V, мл 

Довести 
раствор 
до объе-
ма Х, мл 

0 50 HCl 2,00 1,183 36 8,75 50 
1 100 HCl 0,75     
2 100 HCl 0,60     
3 200 HCl 0,50     
4 250 HCl 0,35     
5 50 HNO3 2,25     
6 50 HNO3 1,75     
7 100 HNO3 0,75     
8 100 HNO3 0,60     
9 200 HNO3 0,50     
10 250 HNO3 0,35     
11 50 H2SO4 4,00     
12 50 H2SO4 5,00     
13 100 H2SO4 2,50     
14 100 H2SO4 3,00     
15 200 H2SO4 1,50     

 

8.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

8.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. Рассчитать массовый процент раствора, полученного растворением 

80 г сахара в 160 г воды. 

2. Рассчитать массы хлорида натрия и воды, необходимые для приго-

товления 250 г 2,5 %-го раствора. 

3. Рассчитать массовый процент раствора, полученного смешением 

300 г 10 %-го раствора HCI и 400 г 20 %-го раствора HCI. 
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4. Какова массовая доля серной кислоты в процентах в растворе, по-

лученном смешением 200 г 10 %-го раствора серной кислоты и 100 г 5 %-го 

сульфата натрия ?  

5. Какая  масса  серной  кислоты  необходима для приготовления 2 л 

2-молярного раствора ? 

6. 250 мл раствора содержат 7 г КОН. Какова молярная концентрация 

этого раствора ? 

7. Какая  масса  фосфорной  кислоты  необходима для приготовления 

2 л  0,1 н раствора ? 

8. Сколько  миллилитров  96 %-го  раствора  серной  кислоты  (ρ = 

=1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты ? 

9. Определить  молярность  36,5 %-гo  раствора  соляной кислоты (ρ = 

=1,18 г/мл). 

10. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осаждения 

2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа (III)? 

11. Для  нейтрализации  20 мл  2-молярного  раствора  H2S04 необхо-

димо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

12. Какой объем 80 %-го раствора H2S04 (ρ = 1,72 г/мл) необходим для 

реакции с 200 мл I,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

13. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции оса-

ждения в виде А1(0Н)3 с 200 мл 0,6 н раствора AICI3 ? 

14. Смешали 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 6 %-го 

раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного осадка ?  

15. Для приготовления насыщенного раствора KCI при 40 оС (313 К) 

взято 50 г воды и 20 г KCI. Какова растворимость KCI в воде при данной 

температуре? 

16. В 300 г горячей воды растворено 219 г K2Cr2O7. Найти массу кри-

сталлов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 293 К. Известно, что растворимость K2Cr2O7, при 293 К равна 

13,1 г на 100 г H2O. 
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9. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Цель работы: ознакомиться с поведением электролитов в водных 

растворах. 

9.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 

Электролитическая диссоциация – распад молекул на ионы под дей-

ствием молекул растворителя. Электролиты – вещества, способные подвер-

гаться электролитической диссоциации. К электролитам относятся кислоты, 

соли и основания. 

Способность к электролитической диссоциации характеризуется сте-

пенью электролитической диссоциации α, т.е. отношением концентрации 

молекул, подвергшихся распаду на ионы, к концентрации всех молекул как 

продиссоциированных, так и непродиссоциированных: 

%.100
С

C

общ

продис
=α  

Степень диссоциации может быть выражена как в долях единиц, так и 

в процентах. 

Электролиты считают сильными при  α ≥ 30 %; к ним относятся неко-

торые кислоты (HCI, HN03, HMnО4, НСlO4, НI, НВг и др.), щелочи и боль-

шая часть солей. 

Запись электролитической диссоциации сильных электролитов: 

HCl → H+ + Cl̄  ; 

Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH̄ ; 

Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + −2
4SO3 . 

Для электролитов средней силы 3 <α < 30 %. К ним относятся, напри-

мер, H3PО4, Mg,(OH)2. Для слабых электролитов  α < 3 %. К слабым элек-

тролитам относятся некоторые кислоты (H2S, H2CO3, HCN, CH3COOH и 

др.), нерастворимые основания, а также NH4OH и H2O.  
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Запись электролитической диссоциации электролитов средней силы и 

слабых электролитов: 

H2CO3¯ �  H+ + HCO3¯; 

HCO3¯ � H+ + −2
3CO ; 

Cu(OH)2 � CuOH+ + OH̄ ; 

CuOH+ � Cu2+ + OH̄ , 

т.е. электролитическая диссоциация ступенчатая и обратимая. 

Количественно обратимые процессы в условиях установившегося 

равновесия можно описать с помощью константы равновесия. Так, для 

угольной кислоты: 

I ступень: H2CO3 � H+ + HCO3¯, 

;105,4
]COH[

]HCO[]H[
'Kq 7

32

3 −
−+

⋅==  

II ступень: −
3HCO � H+ + ,CO2

3
−  

.107,4
]HCO[

]CO[]H[
''Kq 11

3

2
3 −

−

−+

⋅==  

Для суммарного процесса:  H2CO3 � 2H+ + −2
3CO , 

''KqKq'
]COH[

]CO[]H[
Kq

32

3
2

общ
==

−+

 

(в квадратных скобках приведены равновесные молярные концентрации). С 

точки зрения электролитической диссоциации кислотой называют электро-

лит, образующий в растворе катионы водорода Н+ (точнее Н+ + Н2О → Н30
+ 

− катионы гидроксония), а основанием − электролит, образующий анионы 

гидроксила ОН¯. 

Амфотерные гидроксиды типа Ме(OН)n диссоциируют одновременно 

по типу основания и по типу кислоты: 
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H+ + HZnO2¯     �      Zn(OH)2    �    ZnOH+ + OH̄  

�                                          � 
+−

+ HZnO2
2                                       Zn2+ + OH̄  

при добавлении щелочи                      при добавлении кислоты 

H+ + OH̄   →  H2O                             H+ + OH̄  → H2O 

                  
и равновесие смещается влево             и равновесие смещается вправо 

Реакции в растворах электролитов между ионами с образованием 

наименее диссоциируемых веществ называют ионообменными реакциями. 

Уравнения ионообменных реакций, в которых реагирующие вещества пред-

ставлены в виде ионов, называют ионными уравнениями. Ионное уравнение 

отражает реальный процесс в ионообменных реакциях. Ионообменные ре-

акции протекают в сторону образования малодиссоциируемых веществ: 

слабых электролитов, нерастворимых веществ − осадков, газов, комплекс-

ных ионов. Например: 

1. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + 2NaCl; 
               (молекулярное уравнение) 

2Na+ + −2
4SO  + Ba2+ + 2Cl̄  → BaSO4 + 2Na+ + 2Cl̄ ; 

               (полное ионное уравнение) 

−2
4SO  + Ba2- → BaSO4. 

              (краткое ионное уравнение) 

2. Ca(OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O; 

Ca2+ + 2OH̄  + 2H+ + 2Cl̄  → Ca2+ + 2Cl̄  + 2H2O; 

H+ + OH̄  → H2O. 

3. Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2; 

2Na+ + −2
3CO + 2H+ + −2

4SO  → 2Na+ + −2
4SO  + H2O + CO2; 

−2
3CO + 2H+ → H2O + CO2. 

4. Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O; 

Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]
2+ + 2OH̄  + 4H2O. 
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9.2. Экспериментальная часть 

9.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор для проверки электропроводности раствора (рис.4), растворы 

сахара (1M), глюкозы (1M), глицерина (1M), HCI (1н), NaOH (1н), NaCI 

(1н), СН3СООНконц , CH3COOH (1н), NH4OH (1н), NH4OHконц, H2SO4 (1н), 

BaCl2 (1н), Na2SO4 (1н), H2SO4конц, Al2(SO4)3 (1н), ZnSO4 (1н), сухие соли − 

NH4Cl, NaCH3COO. 

Рис.4. Прибор для проверки электропроводности раствора: 
1 – исследуемый раствор;  2 – стакан химический;  3 – изолятор; 
4 – электрохимическая лампа накаливания;  5 – шнур с вилкой; 
6 – электроды 

9.2.2. Электропроводность растворов электролитов и неэлектролитов  

(демонстрационный опыт) 

Электрическая проводимость водных растворов электролитов обу-

словлена направленным движением ионов: катионов − к катоду, анионов − 

к аноду. Для различных веществ с одинаковой концентрацией сила элек-

трического тока является функцией степени электролитической диссоциа-

ции: чем выше α , тем больше сила тока, а значит, тем ярче загорается лам-

почка. По интенсивности свечения лампочки дается сравнительная оценка 

силы электролитов. 
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Диссоциация дистиллированной воды. Налить в стакан 30-50 мл ди-

стиллированной воды. Включить прибор в электрическую сеть. Почему 

лампочка не зажигается? Написать уравнение электролитической диссоциа-

ции воды. 

Электролиты и неэлектролиты. Последовательно наполнить ста-

каны растворами сахара, глюкозы, глицерина, HCI, NaOH и NaCI и изме-

рить электрическую проводимость. После каждого замера промыть дистил-

лированной водой электроды. Отметить зажигание лампочки в растворах 

электролитов. Указать вещества-электролиты и вещества-неэлектролиты. 

Написать уравнения электролитической диссоциации веществ-

электролитов. 

Электролиты сильные и слабые. Провести аналогичные исследова-

ния раствором HCI, NaOH, CH3COOH и NH4OH. Указать сильные и слабые 

электролиты. Написать уравнения их электролитической диссоциации. 

Зависимость степени диссоциации от концентрации электроли-

та. Проверить закон разбавления Освальда, согласно которому при разбав-

лении раствора слабого электролита степень его диссоциации увеличивает-

ся по формуле 

,
C

Kq
=α  

где Kq − константа диссоциации электролита; 

С − его молярная концентрация. 

Налить в стакан 10-15 мл СН3СООН концентрированной, опустить 

электроды, добавляя порциями дистиллированную воду, отметить интен-

сивность свечения лампочки. Опыт повторить с концентрированным 

NH4OH. Объяснить наблюдения. 

Образование сильного электролита из слабых.  В один стакан 

налить 20-30 мл СН3СООН (1н), в другой − 20-30 мл NH40H (1н). Измерить 

их электропроводность. Смешать оба раствора и измерить электропровод-

ность полученного раствора. Что наблюдается? Дать объяснения. Написать 

уравнения протекающей реакции и электролитической диссоциации полу-

ченного соединения. 
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9.2.3. Зависимость концентрации ионов водорода от степени 

электролитической диссоциации кислот 

Исследовать действие уксусной и соляной кислот одинаковой кон-

центрации (1н) на цинк. Для этого положить в две пробирки по кусочку 

цинка одинакового размера. Налить в первую пробирку 1-2 мл HCI, во вто-

рую – 1-2 мл CH3COOH. Наблюдать выделение газа. В какой пробирке и 

почему скорость выделения газа меньше ? Дать необходимые объяснения. 

Написать уравнения протекающих в пробирках реакций. 

 

9.2.4. Смещение ионного равновесия слабого электролита 

Влияние на диссоциацию слабой кислоты ее соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл СН3СООН (1н) и 2-3 капли метилоранжа. Отметить 

окраску индикатора. Чем она обусловлена ? В одну из пробирок добавить 

шпателем несколько кристалликов NaCH3COO. Встряхнуть содержимое до 

полного растворения внесенной соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнения электролитической диссоциации кислоты и 

соли. Показать смещение равновесия диссоциации СН3СООН, применив 

принцип Ле Шателье. 

Влияние на диссоциацию слабого гидроксида его соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл NН4OH (1н) и 2-3 капли фенолфталеина. В одну из про-

бирок добавить несколько кристалликов NH4CI или (NH4)2SO4. Встряхнуть 

несколько раз для растворения соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнение диссоциации NH4ОН и соли аммония. По-

казать смещение равновесия диссоциации NH4OH, применив принцип Ле 

Шателье. 
 

9.2.5. Ионообменные реакции 

Образование слабого электролита. В одну пробирку поместить не-

сколько кристалликов соли аммония и внести 1-2 мл концентрированной 

NaOH. В другую пробирку поместить несколько кристалликов ацетата 
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натрия и прибавить 1-2 мл концентрированной H2SO4. Подогреть поочеред-

но каждую пробирку. Отметить запах выделяющихся газов. 

Написать уравнения в молекулярном и ионном виде. 

Реакция нейтрализации. Поместить в пробирку 1-2 мл HCI (1н), до-

бавить несколько капель метилоранжа, а затем по каплям добавить NaOH 

(1н) до изменения окраски индикатора. Написать уравнение в молекуляр-

ном и ионном виде. 

Образование осадка. Налить в три пробирки по 1-2 мл раствора BaCI2 

(1н), добавить по 1-2 мл: в первую – Na2SO4 (1н), во вторую − H2SО4 (1н), в 

третью – Al2(SO4)3 (1н). 

Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 
 

9.2.6. Амфотерные электролиты 

Налить в пробирку 2-3 мл ZnSO4 (1н) и добавить по каплям NaOH 

(1н) до появления осадка. Содержимое пробирки разделить на две пробир-

ки. В первую добавить NaOH, во вторую − HCI (1н) до исчезновения осад-

ков. Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

9.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

9.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCI, КОН, 

C2H5ОH, СH3COOH, C5H13O6, CHCl3, HBr. 

2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые электро-

литы: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)2, KHCO3, NaH2PO4, CuOHCl, 

Fe(OH)2Br. Написать уравнения электролитической диссоциации. 
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3. Написать математическое выражение констант диссоциации сле-

дующих веществ: H3P04, Mn(OH)2, Fe(0H)3, HCN, H2S, NH4OH. 

4. Какова концентрация ионов С1¯ и Са2+ в 0,1 М растворе CaCI2, если 

степень диссоциации СаС12 65 % ? 

5. В каком из растворов концентрация ионов водорода выше: 0,001 М 

раствор HN03 и I М раствор CH3COOH ? 

6. Рассчитать концентрацию ионов Н+ в 0,4 М растворе H2S . 

7. Рассчитать константу диссоциации НСN, зная степень ее диссоциа-

ции, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

8. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций:  

CuSO4 + H2S → ; Fe(OH)2NO3 + HNO3 → ; 

NaHCO3 + NaOH → ; Fe(OH)2NO3 + KOH → ; 

CH3COOH + KOH → ; KCN + H2SO4 → ; 

(NH4)2SO4 + NaOH → .  

 

10. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9 

ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ. 

рН-МЕТРИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Цель работы: получить четкое представление о реакции среды, ме-

тодах ее определения; с помощью индикаторов и рН-метра изучить меха-

низм гидролиза различных солей. 
 

10.1. Краткие теоретические сведения [1, 2] 

10.1.1. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель 
 

Процесс диссоциации воды на ионы носит название аутопротолиза. 

Вода диссоциирует на ионы как слабый электролит: 

H2O  �  H+ + OH̄ ; 



 48

.108,1
]OH[

]OH[]H[
Kq 16

2

−
−+

⋅==  

Более точно диссоциация протекает следующим образом:  

Н2O + Н2O  �  Н3O
+ + ОН¯, 

где Н3О
+ – ион гидроксония. 

Произведение концентрации ионов водорода и ионов гидроксила в 

любом растворе есть величина постоянная. При 22°С [H+]·[OH¯] = 10-14. Это 

произведение носит название ионного произведения воды. От величины 

[H+] и сопряженной с ней [OH¯] зависит кислотность или щелочность сре-

ды. 

Нейтральная среда раствора  [H+] = [OH¯]  = 10-7 моль/л; кислая среда 

раствора [Н+] > 10-7 моль/л или [OH¯] < 10-7 моль/л; щелочная среда раство-

ра [H+] < 10-7 моль/л или [OH¯] > 10-7 моль/л. 

Количественной характеристикой кислотности среды является водо-

родный показатель рН, равный отрицательному значению логарифма кон-

центрации ионов водорода: 

рН = − lg [Н+]. 

Аналогично существует гидроксильный показатель рОН: 

рОН = − lg [OH¯]. 

Известно, также, что рН + рОН = 14. В нейтральной среде рН = рОН = 7, в 

кислой среде рН < 7, а рОН > 7, в щелочной среде рН > 7, а рОН < 7. 
 

10.1.2. Определение значения рН 
 

Традиционный способ наиболее простой, однако с низкой точностью 

− это способ определения рН с помощью индикаторов − веществ, меняю-

щих окраску в зависимости от концентрации ионов водорода. 

Индикаторы характеризуются интервалом рН перехода окраски. 

Наиболее широко используют индикаторы, приведенные в табл.7. 
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Таблица 7 

 

Индикатор 
Среда (цвет и интервал рН) 

кислая нейтральная щелочная 

Метилоранж 
Оранжевый (4>pH>3,1) 
Красный (pH < 3,1) 

Желтый Желтый 

Лакмус Красный (pH < 5) 
Фиолетовый 

(8>pH>5) 
Синий (pH>8) 

Фенолфтале-
ин 

Бесцветный Бесцветный 
Бледно-розовый (pH>8) 
Малиновый (pH>9,8) 

 
Часто пользуются индикаторной бумагой, на которую наносят инди-

катор. Универсальная индикаторная бумага может менять цвет в широком 

интервале рН, например, от рН = 1 до рН = 14. 

Второй способ − это определение рН с помощью прибора, он характе-

ризуется высокой точностью. В лабораториях используют приборы  рН-340, 

рН-262, ЭВ-74 и др. 

Датчиком величины рН раствора (индикаторным электродом) служит 

стеклянный электрод, мембранная ЭДС которого зависит от концентрации 

ионов водорода в растворе. Внутри стеклянного электрода находится кон-

тактный электрод − серебряная проволока, покрытая тонким слоем хлорида 

серебра, опущенная в стандартный 0,1 М раствор HCI. 

Разность потенциалов, возникающая на стеклянной мембране, являет-

ся функцией разности концентрации ионов водорода в стандартном и ис-

следуемом растворе. Потенциал стеклянного электрода сравнивается по-

тенциометрически с потенциалом стандартного хлорсеребряного насыщен-

ного электрода сравнения (рис.5). 

Элементы измерительной схемы прибора и электронный усилитель, с 

которыми связан датчик ДЛ-02, размещены в металлическом корпусе. Все 

ручки управления выведены на наклонную лицевую панель, на которой 

установлен милливольтметр со шкалой рН = 1-14. Предусмотрена возмож-

ность ручной и автоматической компенсации измерения характеристик 

электродной системы при измерении температуры раствора. Настраивают 

рН-метр по буферным растворам. 
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Рис. 5. Датчик ДЛ-02: 

1 − штанга с треногой; 2 − стандартный хлорсеребряный электрод; 

3 − бачок с насыщенным раствором KCI; 4 − защитные экраны; 

5 − стеклянный электрод; 6 − электролитический ключ; 

7 − стаканчик с исследуемым раствором; 8 − столик 
 

10.1.3. Гидролиз солей 
 

Гидролизом солей называется взаимодействие ионов соли с водой, 

приводящее к образованию малодиссоциируемых веществ. 

В результате гидролиза солей меняется концентрация ионов Н+ или 

ОН¯, поэтому растворы многих солей показывают кислую или щелочную 

реакцию среды. 

По отношению к гидролизу различают несколько типов солей: 

1) Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кис-

лотой (протекает частично): 

а) Анион слабой кислоты одновалентен:  

CH3COONa + H2O � CH3COOH + NaOH,  

в ионном виде 

CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + OH̄ .  

2

6

3

14

5

7

8

ДЛ-02
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В растворе накапливаются ионы ОН¯, рН > 7, среда щелочная. 

б) Анион слабой кислоты многовалентен, гидролиз протекает ступен-
чато: 

I ступень – Na2C03 + H2O � NaHCO3 + NaOH, 

−2
3CO + H2O � HCO3¯ + OH̄ ;     pH > 7; 

II ступень обычно в нормальных условиях не протекает, она возможна 

в определенных условиях (нагревание, разбавление):  

NaHCO3 + H2O � H2CO3 + NaOH; 

HCO3¯ + H2O � H2CO3 + OH̄ . 

Количественной мерой гидролиза является константа гидролиза. Для 

первого типа солей 

.
K

K
K

кисл.сл

OH
гидр

2=  

2) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кис-

лотой: 

а) Катион слабого основания одновалентен: 

NH4Cl + H2O � NH4OH + HCl; 

NH4
+ + H2O � NH4OH + H+.  

В растворе накапливаются ионы Н+, рН < 7, среда кислая. 

б) Катион слабого основания многовалентен, гидролиз протекает сту-

пенчато, преимущественно по I ступени: 

I ступень – ZnCl2 + H2O � ZnOHCl + HCl; 

Zn2+ + H2O � ZnOH+ + H+. 

При определенных условиях (повышение температуры, разбавленные 

растворы) гидролиз может частично идти и по II ступени:  

II ступень – ZnOHCI + H2O �  Zn(OH)2 + HCI; 

ZnOH+ + H2O � Zn(OH)2 + H+. 
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Для второго типа солей 

.
K

K
K

осн.сл

OH
гидр

2=  

3) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кисло-

той, протекает в значительной степени: 

NH4CH3COO + H2O � CH3COOH + NH4OH; 

NH4
+ + CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + NH4OH. 

рН раствора близок к 7 и зависит от силы кислоты и основания: 

.
KK

K
K

осн.слкисл.сл

OH
гидр

2=  

Иногда в случае образования осадка и газа гидролиз протекает до полного 

разложения соли, например: 

Cr2S3 + 6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2S. 

4) Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой, гид-

ролизу не подвергаются, например: 

NaCI + Н2О �; 

Na+ + Cl̄  + Н2О � . 

Так как в продуктах реакции нет слабого электролита, то равновесие 

полностью смещено влево, т.е. гидролиз не происходит, раствор нейтрален, 

рН = 7. 
 

10.2. Экспериментальная часть 

10.2.1. Приборы и реактивы 
 

Химические стаканы вместимостью 50 мл; рН-метр; Al2(SO4)3 (0,1н), 

СН3СООН (0,1 н), NH4OH (0,1 н), CH3COONa (0,1 н), NH4Cl (0,1 н), Na2CО3 

(0,1 н), Н2ОДИСТ, ZnCl2 (0,1 н),  NaNО3  (0,1 н). 
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10.2.2. Окраска индикаторов в различных средах 
 

Налить в шесть пробирок по 2-3 мл дистиллированной воды и доба-

вить в две из них раствор лакмуса, в две другие – метилоранж, в две по-

следние − фенолфталеин (по несколько капель). Записать окраску индика-

торов в нейтральной среде. Добавить в пробирки с разными индикаторами 

по несколько капель щёлочи, в другие три пробирки – по несколько капель 

раствора соляной кислоты. Записать результаты в виде табл.7. 
 

10.2.3. Гидролиз солей. Определение рН среды с помощью рН-метра 
 

Вначале подготовить рН-метр к работе: 

1.  Подключить рН-метр в сеть 220 В с помощью сетевого шнура, 

включить прибор, повернуть ручку "Сеть" по часовой стрелке, при этом за-

горается контрольная лампочка. Прибору дать прогреться в течение 30 мин. 

2.  Ручку "Температура раствора" установить на значение температу-

ры исследуемого раствора. Переключатель "Размах" зафиксирован в поло-

жении "15 рН". 

3. Проверку и настройку рН-метра провести по одному из стандарт-

ных буферных растворов (например, с рН = 1,68; 3,56; 4,06; 6,86; 9,22). 

Применять буферный раствор, рН которого находится в том же диапазоне 

измерения, что и рН исследуемого раствора. Перед каждым погружением в 

стандартный или исследуемый раствор электроды тщательно промыть ди-

стиллированной водой и чрезвычайно осторожно удалить избыток воды с 

их поверхности фильтровальной бумагой. В стакан налить стандартный бу-

ферный раствор с соответствующим значением рН и опустить в него элек-

троды. 

4. Переключатель "Пределы измерения" установить на соответству-

ющий диапазон измерения (например, в положение 1-2 рН, если буферный 

раствор имеет рН = 1,68 и т.д.). Переключатель "Размах" перевести в поло-

жение "3рН". Ручкой потенциометра "Еи" установить стрелку прибора на 
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деление шкалы, отвечающее значению рН стандартного раствора. Пере-

ключатель "Размах" установить снова в положение "15рН". 

5. Проверить показания прибора по стандартным буферным раство-

рам: 4,06 – на диапазоне 2-5 рН; 6,88 – на диапазоне 5-8 рН; 9,22 – на диапа-

зоне 8-11 рН. Проверить показания прибора по буферным растворам 1,66 и 

9,22 рН на диапазоне 1-14 рН. 

6. Для измерения рН исследуемого pacтвора поместить электроды в 

стакан, отметить показания стрелки по нижней шкале и после установления 

переключателей "Пределы измерений" и "Размах" на соответствующих 

диапазонах рН провести отсчет по верхней шкале прибора. 

7. По окончании работы выключить прибор и отключить его от сети. 

Электроды промыть Н2Одист и оставить в Н2Одист. В пять стаканов налить по 

10-15 мл: в первый стакан − Na2CO3 (0,1 н), во второй − NaCH3COO (1 н), в 

третий − NH4CI (0,1 н), в четвертый − ZпС12  (1 н), в пятый − NaNO3 (0,1 н). 

Измерить значения рН этих растворов с помощью рН-метра. Какие из 

исследуемых солей подвергаются гидролизу ? Составить уравнения гидро-

лиза в молекулярном и ионном виде. 
 

10.2.4. Взаимное усиление гидролиза солей 
 

К 5-6 каплям сульфата алюминия прибавить такой же объем карбона-

та натрия. Какой газ выделился и какой образовался осадок? Написать 

уравнение совместного гидролиза данных солей в молекулярном и ионном 

виде. 
 

10.2.5. Влияние температуры на гидролиз 
 

К раствору ацетата натрия прилить 1-2 капли фенолфталеина. Заме-

тить интенсивность окраски индикатора. Нагреть пробирку с раствором до 

кипения. Как изменилась интенсивность окраски индикатора? Объяснить 

полученный результат. Написать уравнения гидролиза в молекулярном и 

ионном виде. 
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10.3. Содержание отчета 
 

1. Название лабораторной работы. 

2. Ее цель. 

3. Отчет по опыту 10.2.2 представить в виде табл.7. Отчет по опыту 

10.2.3 должен описывать устройство, принцип и порядок работы рН-метра, 

данные по рН различных солей представить в виде таблицы, составить 

уравнения гидролиза в молекулярном и ионном виде.  
 

10.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Каково значение рН раствора, концентрация ионов ОН¯ которого 

равна 10 моль/л ? 

2. Какова концентрация ионов водорода и ионов гидроксила раствора, 

рН которого равен 6,3 ? 

3. Определить рН растворов сильных электролитов: 

а) 0,1 М раствора HN03 (α = 0,92); 

б) 0,01 М раствора КОН' (α = 0,93). 

4. Определить рН 0,6 М раствора HCI (Кq, = 3,2·10-8).  

5. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих 

солей: СН3СOОК, NaCN, K3PO4, NH4CI, CuCI2, A12(SO4)3, NH4N03, Na2C03, 

AI 2S3, KCI, FeS04. Указать характер среды водных растворов этих солей. 

6. Рассчитать константу гидролиза и рН водных растворов следующих 

солей: 

а) 0,2 М раствор CH3COONa; 

б) 0,05 М раствор NH4CI. 

7. Написать уравнение совместного гидролиза двух солей: Cr2(SO4)3 и 

Na2S. 
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11. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 10 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с особенностями окислительно-

восстановительных реакций, с важнейшими окислителями и восстановите-

лями, приобрести навыки расстановки коэффициентов двумя методами. 
 

11.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Химические реакции, сопровождающиеся изменением степени окис-

ления элементов, называются окислительно-восстановительными (ОВР). 

Под степенью окисления понимают условный заряд атома, который опре-

деляется числом общих электронных пар, смещенных от одного элемента 

(знак «плюс») к другому (знак «минус»). Если электронные пары не смеще-

ны, степень окисления равна нулю. 

Процесс отдачи электронов в химическом процессе, приводящий к 

повышению степени окисления элемента, называется окислением, а эле-

мент, теряющий электроны, − восстановителем. В роли восстановителей 

могут выступать нейтральные атомы металлов (К, Na, AI, Mg, Zn и др.), 

элементарные отрицательные ионы (I¯, Br̄ , Cl̄ , S2- и др.), а также сложные 

анионы, молекулы, катионы металлов, в которых элемент проявляет одну из 

низких степеней окисления ++−−− 22
222

2
3 Zn,Fe,SO,CrO,NO,SO( и т.п.). 

Процесс принятия электронов, приводящий к понижению степени 

окисления элемента, называется восстановлением, а элемент, принимаю-

щий электроны, − окислителем. В роли окислителя выступают простые ве-

щества, образованные неметаллами (F2, O2, CI2, Br2, I2, S и др.); катионы ме-

таллов, проявляющие одну из высоких степеней окисления (Fe3+, Мп
4+, Sn4+, 

Pb4+ и др.), а также сложные анионы, содержащие элемент с максимальной 

степенью окисления −−−− 2
7243

2
4 OCr,MnO,NO,SO(  и т.п.).  
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Для расстановки коэффициентов в ОВР необходимо помнить основ-

ные положения теории окислительно-восстановительных реакций: 

1) без процесса окисления невозможен процесс восстановления; 

2) количество потерянных электронов должно быть равно количеству 

принятых; 

3) количество одноименных атомов в левой части уравнения должно 

быть равно количеству таких же атомов в правой части этого уравнения . 

Существует два метода расстановки коэффициентов: метод электрон-

ного баланса и метод электронно-ионного баланса (метод полуреакций ). 

Последовательность решения ОВР методом электронного баланса та-

кая. 

1. Определение степени окисления всех элементов в левой и правой 

частях схемы реакции и выявление элементов, изменивших степень окисле-

ния. 

2. Составление схемы перехода электронов, нахождение окислителя и 

восстановителя. 

3. Подобрать множители так, чтобы число отданных и принятых 

электронов было одинаковым. 

4. Расстановка коэффициентов перед окислителем и восстановителем 

и продуктами их восстановления и окисления, затем – перед элементами, не 

изменившими степени окисления: катионами металлов, анионами кислот-

ных остатков, атомами водорода. Проверка правильности решения − по 

числу атомов кислорода. 

Например: 

,OHS)SO(CrSOHSHOCrK 2
0

34

3

242

2

2

6

722 ++→++
+−+

 

2Cr+6  + 6e  =  2Cr+3                   1  −  восстановление; окислитель 

S-2  −  2e  =  S0                                 3  −  окисление; восстановитель 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

 

     6 
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Особенности электронно-ионного уравнения заключаются в том, что 

подбор коэффициентов производится на основании составления полуреак-

ций процесса окисления и восстановления. Для этого составляются: 

I) ионное уравнение реакции с учетом силы электролита и раствори-

мости веществ:  

;OHSOK2SSO3Cr2SOH2SHOCrK2 2
2
4

2
4

32
42

2
72 +++++→++++ −+−+−+−+

           
2) полуреакции:  

−2
72OCr + 14Н+ + 6ē = 2Cr3+ + 7H2O         1 − восстановление; окислитель 

H2S  −  2ē  =  S + 2H+                                3 − окисление; восстановитель; 

3) ионное уравнение с коэффициентами: 

−2
72OCr + 14Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S + 6H+; 

−2
72OCr + 8Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S; 

4) полное молекулярное уравнение: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4Н2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

Для составления полуреакций необходимо знать правила стяжения: 

1. В кислой среде недостаток кислорода компенсируется молекулами 

воды; в противоположной стороне ставятся катионы водорода. 

2. В щелочной среде недостаток кислорода восполняется ионами 0Н¯, 

в противоположной стороне записывается вода. 

3. В нейтральной среде: 

а) если кислорода меньше слева, то применяется правило кислой сре-

ды (слева Н20, справа Н+); 

б) если кислорода меньше справа, то применяется правило щелочной 

среды (слева Н20, справа 0Н¯). 

 

     6 
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11.2. Экспериментальная часть 

11.2.1. Приборы и реактивы 
 

0,5 н растворы веществ: Cr2(S04)3; КМпО4; K2Cr2О7; Na2SO4; NaNО2, 

КI; 3%-й раствор Н202; 6 н NaOH; H2S04 (1:1). 
 

11.2.2. Окисление ионов Cr3+ перекисью водорода 
 

В пробирку налить 2-4 капли раствора соли Cr2(SO4)3, прибавлять 

раствор NaOH до тех пор, пока выпавший первоначально осадок не раство-

рится. К полученному хромиту в щелочной среде добавить несколько ка-

пель раствора Н202. Раствор нагреть до изменения окраски. Составить схему 

реакции и уравнять одним из методов. Сделать вывод о влиянии степени 

окисления на функцию восстановителя. 

11.2.3. Окисление ионов Fe2+ ионами MnO4¯̄̄̄ в кислой среде 

 

В пробирку налить 5-6 капель раствора перманганата калия KMnO4 и 

столько же раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). Затем по каплям прилить 

раствор соли железа FeSO4 до полного обесцвечивания раствора. Реакция 

выражается схемой: 

MnO4¯ + H+ + Fe2+ → Fe3+ + Mn2+ + H2O. 

В обесцвеченный раствор добавить несколько капель раствора рода-

нида калия KCNS. Появление кроваво-красной окраски, характерной для 

раствора Fe(CNS)3, доказывает, что ионы Fe2+  
окислились в ионы Fe3+. Со-

ставить полное уравнение реакции. Указать окислитель и восстановитель. 
 

11.2.4. Окислительные свойства дихромата калия 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и добавить такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В 

первую пробирку прилить 4-5 капель раствора соли железа FeSO4, во вто-

рую – 4-5 капель раствора сульфита натрия Na2SO3, в третью – 4-5 капель 

нитрита натрия NaNO2, в четвертую – 4-5 капель иодида калия KI. 
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11.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

11.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

I. Какие из перечисленных реакций можно отнести к окислительно-

восстановительным: 

K2S04 + BaCI2 →. KC1 + BaS04 ; 

FeCI2 + SnCI4 → FeCI3 + SnCI2; 

Zn + HN03  →  Zn(N03)2 + NO + H2O; 

AI(0H)3 + NaOH  →  Na[AI(0H)4] ? 

2. Уравнять следующие схемы химических реакций : 

Fe + H2SО4конц → Fe2(SО4)3 + SО2 + H2О; 

Mg + HNО3разб  → Мg(NО3)2 + NH4NО3 + H2O; 

AI + KOH + H20 -—  К[А1(OH)4] + H2 ; 

Cr203 + KN03 + KOH → K2CrO4 + KN02 + H2O ;   

NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2Cr04 + NaBr + H2O;  

K2Cr2O7 + KN02 + H2S04 → Cr2(S04)3 + KN03 + K2S04 + H2O;  

K2Cr207 + HCI → CrCI3 + CI2 + КСl + H2O;  

KMnO4 + H2S + H2S04 → MnS04 + S + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + Na2S03 + H2O →  MnO2 + Na2SO4 + KOH;  

KMnO4 + FeS04 + H2S04 → MnS04 + Fe2(S04)3 + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + KNO2 + KOH → K2MnO4 +KN03 + H2O. 

3. Рассчитать, сколько граммов KN02 можно окислить в присутствии 

H2S04 с помощью 30 мл 0,01 M раствора KMnO4. 

4.Определить, какой объем 0,2 М раствора I2 можно восстановить 4 г 

H2S. 
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12. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 11 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ 
 

Цель работы: ознакомиться с работой гальванических элементов.  
 

12.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

При погружении металла в раствор на поверхности раздела возникает 

разность потенциалов за счет гидратации ионов металла и перехода их в 

раствор:  

Me + mH20 � [Ме
+n] · mH2O + nē. 

Разность потенциалов возникающего двойного электрического слоя 

называется электродным потенциалом, а после установления равновесия − 

равновесным электродным потенциалом. Его величина зависит от восста-

новительной активности металла, энтальпии гидратации, температуры и 

концентрации ионов металла в растворе. Определить величину электродно-

го потенциала металла прямым измерением невозможно. Поэтому исполь-

зуют компенсационный метод измерения. Для этого составляют гальвани-

ческий элемент из исследуемого металла, погруженного  в раствор своей  

соли  с концентрацией ионов металла 1 моль/л, и нормального водородного 

электрода. 

Прибор, в котором химическая энергия окислительно-

восстановительных процессов превращается в энергию электрическую, 

называется гальваническим элементом. Электродный потенциал нормаль-

ного водородного электрода принимается за нуль. Разность потенциалов 

гальванического элемента, у которого один полуэлемент − стандартный во-

дородный электрод, а другой − металл в растворе своей соли, принимается 

за стандартный электродный потенциал металла  ).E( o
Me/Me n+ Схема галь-

ванического элемента изображается так: 

Ме/Ме
+n // 2Н+/Н2. 
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Если металл активный, то он выполняет роль анода, а водородный 

электрод − роль катода: 

A (−);   Me − nē  → Ме
+n; 

К (+);   2Н+ + 2ē → Н2. 

Стандартный электродный потенциал такого металла принимается со 

знаком "минус", а для металла, выполняющего роль катода, − со знаком 

"плюс". 

А (−):   Н2 − 2ē → 2Н+ 

К (+);   Ме
+n; + nē  →Meo. 

Ме
+n + Н2 = Ме° + 2Н+ 

Располагая металлы по возрастанию их стандартных потенциалов, 

получают электрохимический ряд напряжения металлов: 

Li/Li + К/К+ Са/Са2+ Na/Na+ Mg/Mg2+ AI/AI 3+ Мn/Мn2+ Zn/Zn2+ 

-3,02 -2,92 -2,87 -2,71 -2,37 -1,7 -1,05 -0,76 
 

Fe/Fe2+ Ni/Ni2+ Sn/Sn2+ Pb/Pb2+ H2/2H+ Cu/Cu2+ Ag/Ag+ 

-0,44 -0,25 -0,13 -0,126 0 +0,34 +0,8 

Чем более отрицательный потенциал, тем сильнее восстановительные 

свойства металлов. Чем правее расположен металл в ряду напряжений, тем 

более сильными окислителями являются ионы металла.  

При работе гальванических элементов роль анода выполняет металл, 

расположенный в ряду напряжений левее, а катода − правее. Если условия 

отличаются от стандартных, то для расчета электродного потенциала поль-

зуются уравнением Нернста: 

,Clg
n

059,0
EE o

+=  

где  Е  – потенциал металла, помещенного в раствор своей соли, В; 

Е
о – стандартный электродный потенциал металла, В; 

n − число электронов, участвующих в данной электродной полуреак-

ции; 

С  − концентрация ионов металла, моль/л. 
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ЭДС гальванического элемента определяется по формуле  

ЭДС = Ек - Еа . 

12.2. Экспериментальная часть 

12.2.1. Приборы и реактивы 
 

Два батарейных стакана вместимостью по 200 мл, медная и цинковая 

пластины, U-образная трубка, заполненная раствором KCI с агар-агаром, 

потенциометр Р-307, нормальный элемент Вестона, растворы CuS04 (1 M), 

ZnSO4 (1 M), CuS04 (0,1 M), ZnS04 (0,1 М). 
 

12.2.2. Измерение ЭДС элемента Якоби-Даниэля 
 

1. Собрать гальванический элемент по схеме (рис.6): 

Zn / ZnS04 (1 M) // CuS04 (1 M) / Сu . 

Для этого сосуды промыть дистиллированной водой и наполнить до 

метки: один сосуд – 1 М раствором ZnS04, другой − 1 M раствором CuS04. 

Вставить в раствор ZnS04 цинковый электрод, а в раствор CuS04 -медный, 

растворы соединить электролитическим мостиком. 

2.К зажимам 1 (X1) или 2 (X2) подключить электроды исследуемого 

элемента, соблюдая полярность . 

3. Переключатель 21 установить в положение X1 или X2 в зависимо-

сти от того, к каким зажимам подключены электроды исследуемого элемен-

та. 

4. Включить дополнительное сопротивление нажатием кнопки 18 и 

последовательным вращением ручек 6, 7, 8, 9, 10, 11 декадных переключа-

телей произвести грубое уравновешивание (компенсирование) ЭДС иссле-

дуемого элемента до установления стрелки гальванометра в нулевое поло-

жение.  

5. Выключают кнопку 18 и включают кнопку 19, последовательным 

вращением указанных выше ручек декадных переключателей производят 

точное уравновешивание ЭДС исследуемого элемента. 
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6. Значение ЭДС исследуемого элемента отсчитывают по цифрам в 

окошках 12-17. Для этого цифровые значения в окошках умножают на 

множитель, стоящий у окошка, и полученные данные суммируют. 
 

Рис. 6. Панель потенциометра Р-307: 

1 и 2 – зажимы исследуемого гальванического элемента (X1 и Х2); 3 – зажи-

мы гальванометра: 4 – зажимы нормального элемента (НЭ); 5 – зажимы ба-

тарей (Б); 6-11 – ручки декадных переключателей; 12-17 – числовые значе-

ния ЭДС для шести декадных сопротивлений; 18 – кнопка для включения 

дополнительного сопротивления; 19 - кнопка для включения декадных со-

противлений; 20 - кнопка для успокоения колебания стрелки гальванометра; 

21 – ручка переключателя для включения нормального элемента и исследу-

емого элемента; 22 – ручка переключателя для установки числового значе-

ния ЭДС нормального элемента при заданной температуре; 23 и 24 – ручки 

для грубой настройки потенциометра по рабочему току; 25 и 26 – ручки для 

точной настройки потенциометра по рабочему току 
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Результаты измерения заносят в табл.8. 

Таблица 8 

Элемент 
ЭДС элемента, В Ошибка 

Еэкс Етеор 
абсо-
лютная 

относи-
тельная 

Zn/ZnS04 (1 M)//CuS04 (1 M)/Сu     

Zn/ZnS04 (0,1 M)//CuS04 (0,1 M)/Сu     

7. Из сосуда выливают 1 М раствор ZnS04 и 1 M раствор CuSO4, элек-

троды промывают дистиллированной водой, а затем сосуды заполняют до 

метки 0,1 М растворами ZnSО4 и CuSO4. ЭДС элемента измеряют компен-

сационным методом. 

Обработка результатов 

1. Вычислить теоретическое значение ЭДС элементов, приведенных в 

таблице, по уравнению Нернста. 

2. Вычислить абсолютную ошибку по формуле ∆Е = Еэкс − Етеор. 

3. Рассчитать относительную ошибку ЭДС элемента по уравнению 

.
E

100E
E%

теор

⋅∆
=∆  

 

12.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

12.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

I. Написать схему гальванического элемента, в основе работы которо-

го лежит окислительно-восстановительная реакция: 

Pb(NO3)2 + Fe → Fe(NO3)2 + Pb. 
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2. При какой концентрации ионов Zn2+ (моль/л) потенциал цинкового 

электрода будет на 0,015 В меньше его стандартного электродного потен-

циала (ответ 0,3 моль/л)? 

3. Марганцевый   электрод   в  растворе  его  соли  имеет   потенциал  

-1,236 В. Вычислить концентрацию ионов Мn2+  (в молях на литр). 

4. Составить схему, написать уравнения электродных процессов и 

вычислить ЭДС медно-никелевого гальванического элемента, в котором 

[Сu2+] = 0,01 моль/л, a [Ni2+] = 0,1 моль/л. 

5. Составить схемы двух гальванических элементов, в одном из кото-

рых медь была бы катодом, а в другом − анодом. Написать для каждого из 

этих элементов уравнения реакций, протекающих на катоде и аноде. 

6. При какой концентрации ионов Сu2+ (моль на литр) значение по-

тенциала медного электрода становится равным стандартному потенциалу 

водородного электрода ? 

7. Какой гальванический элемент называется концентрационным ? 

Составить схему, написать уравнения электродных процессов и вычислить 

ЭДС гальванического элемента, состоящего из серебряных электродов, 

опущенных: первый − в 0,01 н, а второй − в 0,1 н растворы AgNO3. 

 

13. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 12 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

Цель работы: рассмотреть механизм и условия протекания электро-

химической коррозии, провести сравнение с химической коррозией. 
 

13.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Коррозией называют разрушение металла под действием окружаю-

щей среды. Коррозия по механизму протекания делится на химическую и 

электрохимическую. Химическая коррозия возникает при взаимодействии 

металлов с сухими газами или жидкостями, не являющимися электролита-



 67

ми. Почти все металлы при повышенной температуре реагируют с кислоро-

дом, галогенами, серой, сернистым газом. Примеры химической коррозии: 

4Fe + 3 O2 → 2Fe2O3 ; 

2Fe + 3CI2 → 2FeCI3. 

Большинство металлов, соприкасаясь с электролитом − водными рас-

творами солей, кислот, оснований, способны проводить электрический ток. 

Так как в машиностроении применяются неоднородные металлы (сплавы), 

содержащие примеси, то создаются условия для работы гальванического 

элемента. В возникшей микрогальванопаре роль анода выполняет участок с 

более отрицательным электродным потенциалом, а катода − с более поло-

жительным потенциалом. Анодные участки гальванических пар подверга-

ются разрушению, а на катодных участках происходит восстановление 

окислителей − деполяризаторов. Наиболее часто встречаются два вида ка-

тодного процесса: 

1) восстановление ионов водорода − коррозия с водородной деполя-

ризацией: 

2Н+ + 2е → Н2 ; 

2) восстановление молекул кислорода в нейтральной, щелочной сре-

дах:  

O2 + 2Н2O + 4ē = 4OН¯ 

и в кислой среде: 

02 + 4Н+ + 4ē = 2Н2O. 

Это коррозия с кислородной деполяризацией. Типичным случаем 

коррозии с поглощением кислорода может служить ржавление техническо-

го железа (чугунов) во влажном воздухе. Роль анода выполняет железо, 

o
Fe/Fe 2E

+
=-0,44В, а катода − цементит Fe3С, электродный потенциал кото-

рого более положителен. 

Анод:  Fe° − 2ē → Fe2+. 

Катод: (Fe3C) : O2 + 2H2O + 4ē = 4OН¯.  
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Продуктом коррозии является гидроксид железа (II), постепенно 

окисляющийся до гидроксида железа (III): 

Fe2+ + 2OH̄  = Fe(OH)2; 

4Fe(OH)2 + O2 + 2Н2O = 4Fe(OH)3. 

Все применяемые способы защиты от коррозии можно разделить на 
три группы: 

1) различные покрытия (металлические, неметаллические, химиче-

ские); 

2) обработка среды, в которой находится металл (ингибиторы);  

3) электрохимические методы (протекторная, катодная защиты). 

 

13.2. Экспериментальная часть 

13.2.I. Приборы и реактивы 

 

Растворы: HCI (0,1н), Н2S04 (2н), K3[Fe(CN)6]; металлы: Zn, Сu, AI, Fe, 

Sn. 

13.2.2. Влияние образования гальванической пары  

на коррозию металла 
 

1. Налить в пробирку немного 0,1н раствора соляной кислоты и по-

грузить в него кусочек цинка. Что наблюдается? Составить уравнение реак-

ции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к цин-

ку. Выделяется ли водород на меди? Прикоснуться в растворе проволочкой 

к цинку и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что является като-

дом и что анодом в данной гальванической паре? Составить уравнения 

электродных процессов при коррозии. В каком случае процесс протекает 

интенсивнее? 

2. Налить в пробирку немного 2н раствора серной кислоты и погру-

зить в него кусочек алюминия. Что наблюдается ? Составить уравнение ре-

акции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к 

алюминию. Выделяется ли водород на меди ? Прикоснуться в растворе про-
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волочкой к алюминию и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что 

является катодом и что анодом в данной гальванической паре? Составить 

уравнения электродных процессов при коррозии. 

13.2.3. Коррозия оцинкованного и луженого железа 
 

B две пробирки налить до половины объема дистиллированной воды 

и добавить по 5-6 капель 2н раствора серной кислоты и красной кровяной 

соли K3[Fe(CN)6] (эта соль является чувствительным реактивом на присут-

ствие в растворе ионов Fe2+, с которыми образует интенсивное окрашенное 

соединение Fe3[Fe(CN6)]2 − турнбулеву синь). В одну из пробирок опустить 

железную проволоку, соединенную с цинком, в другую − железную прово-

локу, соединенную с оловом. Наблюдать через некоторое время изменение 

окраски в одной из пробирок. Чем это объясняется ? Почему в другой про-

бирке синее окрашивание не появляется ? Составить уравнения коррозии 

оцинкованного и луженого железа в кислой среде. 

13.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

13.4. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Чем отличается коррозия технического железа в кислой среде от 

коррозии его в нейтральной среде ? 

2. Какие металлы интенсивно разрушаются в щелочной среде ? 

3. Как протекает коррозия железа, покрытого никелем, в атмосфере 

при нарушении целостности покрытия ? 

4. В каком случае коррозия протекает интенсивнее: при контакте же-

леза с никелем или с оловом, в нейтральной или кислой средах ? 
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5. Какой металл целесообразнее выбрать для протекторной защиты от 

коррозии свинцовой оболочки кабеля: цинк, магний или хром ? Почему ? 

Составить уравнения катодного и анодного процессов атмосферной корро-

зии. Какой состав продуктов коррозии ? 

6. Составить уравнения анодного и катодного процессов с кислород-

ной и водородной деполяризацией при коррозии пары «алюминий-железо». 

Какие продукты коррозии образуются в первом и втором случаях ? 

7. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая 

медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрее 

образуется ржавчина ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодно-

го процессов коррозии этих пластинок. Каков состав продуктов коррозии ? 

8. Какой металл целесообразней выбрать для протекторной защиты 

стального корпуса судна: магний, алюминий, медь ? Почему ? Составить 

уравнения анодного и катодного процессов атмосферной коррозии. Каков 

состав продуктов коррозии ? 

9. Как происходит атмосферная коррозия луженой меди при наруше-

нии покрытия ? Составить уравнения анодного и катодного процессов. 

10. Железное изделие покрыли свинцом. Какое это покрытие − анод-

ное или катодное ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии при нарушении покрытия во влажном воздухе и в со-

ляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях ? 

14. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 13 

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ СОЛЕЙ 

 

Цель работы: рассмотреть процессы, протекающие при электролизе 

на металлических и инертных электродах. 

14.I. Краткие теоретические сведения [1; 2, с.293-304] 

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, 

протекающий на электродах под действием внешнего источника постоянно-
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го тока. Сущность процесса электролиза заключается в восстановлении на 

катоде и в окислении на аноде. Электроды, на которых происходит разряд 

ионов, могут быть нерастворимыми (графит, платина) и растворимыми 

(цинк, медь, никель). 

Различают электролиз растворов и расплавов. Рассмотрим электролиз 

водного раствора соляной кислоты, осуществляемый в электролизере 

(рис.7). 

Рис.7. Электролизная ванна 

Катионы водорода, образующиеся при диссоциации соляной кислоты 

(HCl � H+ + Cl̄ ), притягиваются к катоду, получают от него электроны и 

восстанавливаются:  

К (−): 2Н+ + 2ē = o
2H , 

а ионы хлора С1¯, притягиваясь к аноду, отдают ему электроны и окисля-

ются:  

2Cl̄  − 2ē = o
2Cl . 
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Разность потенциалов, равная по величине ЭДС возникшего гальва-

нического элемента, которую необходимо приложить извне для того, чтобы 

начал протекать электролиз, называется напряжением разложения )E( теор
разл . 

Дополнительное напряжение, которое необходимо приложить для протека-

ния данного электродного процесса с определенной скоростью, называется 

перенапряжением η. Последнее вызывается затрудненностью разрядки то-

го или иного иона при данных условиях электролиза. Оно зависит от при-

роды ионов, материала электрода, состояния поверхности электрода, соста-

ва электролита, температуры и других факторов: 

.ЕE теор
разл

реальн
разл −=η  

При разрядке ионов металлов перенапряжение − очень малая величи-

на. Значительных величин оно достигает при разрядке водорода и кислоро-

да. Последовательность разрядки ионов при электролизе такова: 

1. На катоде − в первую очередь восстанавливаются ионы с более по-

ложительным потенциалом разложения (в силу высоких значений перена-

пряжения выделения водорода становится возможным восстановление из 

водных растворов всех металлов, стоящих в ряду напряжений после алю-

миния). 

2. На аноде − окисляются частицы, имеющие более отрицательный 

потенциал разложения, в такой последовательности: 

 S2-/So; o
2I/I2 −  o

2Br/Br2 −  o
2Cl/Cl2 −  +− + H4O/OH2 o

2  

реальн
разлE , В 0,48 0,53 1,07 1,36 1,7 

 
 −− 2

82
2
4 OS/SO  −

3NO  −3
4PO  o

2F/F2 −  

реальн
разлE , В 2,01 2,5 2,6 2,85 

То есть из водного раствора могут окисляться на аноде только ионы 

бескислородных кислот, ионы кислородсодержащих кислот и ион фтора в  
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присутствии воды не окисляются. В случае растворимого анода окисляется 

материал анода. 

Например, электролиз водного раствора NaCI (электроды нераство-

римые, из графита) записывается так: 

 

NaCl  →              +  

H2O  �                +                

                                K (−)                                         A (+) 

;B72,2Eo
Na/Na

−=
+

                            ;B36,1Eo
Cl2/Cl2

=  

];H[lg
n

058,0
EE o

H/H2OH/H o
22

+
+=

++                       B7,1Eo
OH/OH 2
=

−
 

;В41,010lg
1

058,0
00,0E 7-теор

O2H/H
−=+=

+
 

;EE )С(Н
теорреал

2
O2H/HO2H/H

η+=
++

 

.В01,16,041,0Eреал

O2H/H
−=−−=

+
 

Восстанавливаются ионы водорода, но 

так как их мало, восстанавливается вода: 

К (−)  2Н2О + 2ē → Н2
0 + 2ОН¯ 

2Na+ + 2OH¯   →  2NaOH. 

Итоговое уравнение электролиза –  

2NaCl + 2H2O   →
ток  o

2
o
2 ClH +  + 2NaOH. 

Количество выделившегося на электроде вещества легко определяет-

ся на основании законов Фарадея. Математическое выражение законов Фа-

радея записывается в виде уравнения 

,
F

tI
Эm m=  

где  m − масса вещества, г;   

Na+  

H+ 

Cl 

OH      

Окисляются ионы Сl¯ 

2Cl̄  − 2ē  →  o
2Cl  
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Эm - эквивалентная масса вещества, г/моль; 

I − сила тока, А;  

t - время электролиза, с;  

F − число Фарадея,  

F = NA ē = 6,022-1023 моль-1
·1,6022·10-19 Кл = 96485 Кл/моль. 

14.2. Экспериментальная часть 

14.2.I. Приборы и реактивы 

U-образная трубка (рис.8); два угольных электрода, один электрод 

медный; 0,5 М растворы CuCl2, КI, Na2SO4, 1 M раствор H2SO4. 

 

Рис.8. Прибор для электролиза (угольные электроды) 
 

14.2.2. Электролиз раствора хлорида меди 
 

Налить в U-образную трубку раствор хлорида меди (II), вставить в 

оба конца трубки угольные электроды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. 

Рассмотреть продукты электролиза. Как изменился катод? В колено трубки, 

где находится анод, прилить 2-3 капли раствора, содержащего крахмал и 

иодид калия. Что наблюдается ? Составить схему электролиза и уравнения 

реакций, протекающих на электродах. После опыта электроды тщательно 

вымыть. 

+

...
.. .......

...
. ..

.

.

...
......

....
.

.

.

.... .

. ..

.....

...
.. .......

.... .
.

.

.

...
......

....
.

.

.

.



 75

14.2.3. Электролиз раствора иодида калия 

 

Налить в U -образную трубку О,5 М раствор КI, к которому приба-

вить 3-4 капли фенолфталеина. Вставить в оба конца трубки угольные элек-

троды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. Какой газ выделяется на катоде? 

От чего изменилась окраска фенолфталеина в катодном пространстве ? В 

анодное пространство ввести 2-3 капли раствора крахмала. Как изменяется 

его окраска ? Составить схему электролиза и уравнения реакций, протека-

ющих на электродах. Промыть электроды. 

14.2.4. Электролиз раствора сульфата натрия 

В U-образную трубку налить О,5 М раствора сульфата натрия, к ко-

торому прибавлено 3-4 капли раствора нейтрального лакмуса. Погрузить в 

оба колена трубки угольные электроды, пропускать ток 5-10мин. Наблю-

дать выделение пузырьков газа на электродах и изменение окраски раство-

ра. Объяснить наблюдаемые изменения окраски индикатора. Написать 

уравнения реакций, протекающих на электродах. Электроды промыть. 
 

14.2.5. Электролиз раствора серной кислоты с медным анодом 

В U-образную трубку налить 1 М раствор H2SO4, опустить в одно ко-

лено трубки угольный электрод, в другое − медный. Угольный электрод со-

единить с катодом, а медный − с анодом источника тока. Пропускать ток в 

течение 5-10 мин. Наблюдать выделение газа на катоде. Почему в растворе 

электролита появляется голубая окраска ? Что происходит с анодом ? Какой 

металл начинает осаждаться на катоде через определенный промежуток 

времени ? Написать уравнения реакций, протекающих на электродах. Про-

мыть электроды. 
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14.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Рисунки приборов. 

14.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Какие процессы протекают на катоде и аноде при электролизе вод-

ных растворов солей: NaNO3, KCI, FeSO4, если электроды угольные?  

2. Какие процессы протекают на электродах при электролизе водного 

раствора CuSO4, если: а) анод и катод − из угля; б) катод − из угля, анод − из 

меди? 

3. Электролиз раствора К2SO4 проводили при силе тока 5 А в течение 

3 ч. Составить уравнения процессов, происходящих на электродах. Какая 

масса воды при этом разложилась и чему равны объемы газов (н.у.), выде-

лившихся на катоде и аноде ? 

4. Сколько граммов меди выделится на катоде при электролизе рас-

твора CuSO4 в течение 40 мин, если сила тока равна 1,2 А ?  

5. Сколько минут следует пропускать ток силой 0,5 А через раствор 

AgNO3 для выделения 0,27 г серебра ? 

6. Проходя через раствор электролита, ток силой 0,5 А за один час 

выделяет 0,55 г металла. Определить электрохимический эквивалент и эк-

вивалентную массу металла. 

7. Сколько литров водорода выделится на катоде, если вести электро-

лиз водного раствора КОН в течение 2,5 ч при силе тока 1,2 А ? Объем газа 

измерен при 27°С и 1,0173·105 Па. 

8. Составить уравнения процессов, происходящих на угольных элек-

тродах при электролизе раствора CuCI2. Вычислить массу меди, выделив-

шейся на катоде, если на аноде выделилось 560 мл газа (н.у.). 
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9. При электролизе растворов MgSO4 и ZпС12, соединенных последо-

вательно с источником тока, на одном катоде выделилось 0,25 г водорода. 

Какая масса вещества выделилась на другом катоде, на анодах ? 

10. При электролизе раствора соли кадмия израсходовано 3434 Кл 

электричества. Выделилось 2 г кадмия. Чему равна эквивалентная масса 

кадмия ? 

11. Насколько уменьшится масса серебряного анода, если электролиз 

раствора AgNO3  проводить при силе тока 2 А в течение 40 мин? Составить 

уравнения процессов, происходящих на графитовом катоде и серебряном 

аноде. 

12. При электролизе водного раствора Cr2(SO4)3 током силой 2 А мас-

са катода увеличилась на 8 г. В течение какого времени проводился элек-

тролиз ? 

 

15. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 14 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с методами получения и важнейшими 

свойствами комплексных соединений. 

15.I. Краткие теоретические сведения [1,c.582-606] 

Комплексными называются соединения высшего порядка, в узлах 

кристаллической решетки которых находятся комплексные ионы, способ-

ные к самостоятельному существованию в растворе. Примерами могут слу-

жить: тетраамин меди (II) гидроксид [Cu(NH3)4](OH)2, гексацианоферрaт 

(III) калия K3[Fe(CN)6], гексагидроксоалюминат натрия Na3[AI(ОH)6]. 

Центральный ион (Сu2+, Fe3+, AI3+) называется комплексообразовате-

лем. Лучшие комплексообразователи − это ионы и атомы d-, f- и некоторых 

р-элементов. 
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Частицы, координирующиеся вокруг комплексообразователя, назы-

ваются лигандами. Ими могут быть нейтральные молекулы H2O, NH3, СО, 

NО и др.); отрицательно заряженные ионы (I¯, CI¯, Вг¯, S2-, OH̄ , CN̄ , 

CNS̄ , S2O3
2-) и частицы более сложного состава или сочетание отрицатель-

но заряженных ионов и нейтральных молекул. В случае нейтральных ли-

гандов комплекс является катионным: ,SO])NH(Ni[ 2
4

0
63

2
2 −+

+
 
в случае отри-

цательных − анионным .]ClPt[K 21
6

4
1

2
−−

+
+  Комплекс может быть нейтраль-

ным 00
5

0 ])CO(Fe[ , .]Cl)NH(Cr[ 01
3

0
33

3
−

+

 

Число лигандов зависит от химической природы комплексообразова-

теля и лигандов, соотношения радиусов центрального атома и лигандов, их 

зарядов и называется координационным числом (КЧ). Более часто встреча-

ются КЧ=2, 4, 6 (соответственно с симметрией линейной, тетраэдрической, 

октаэдрической). Так, КЧ = 2 имеют Ag+, Cu+, Au+; КЧ=4 − Cu2+, Нg2+, Zn2+, 

AI 3+, Ве2+; КЧ=6 − Al3+, Pt+4, Fе2+, Ni2+, Со2+, Ti4+ и др. 

Комплексообразователь и лиганды составляют внутреннюю сферу. Части-

цы, не вошедшие в состав комплексного иона, составляют внешнюю сферу. 

Для определения заряда комплексообразователя необходимо определить за-

ряд внешней сферы, затем установить заряд лигандов:  

;Cl]Cl)NH(C[ 24
o
3

X
0

−+−  
X + 4·0 + 2(-1) = +1; 

Х = +3. 
При растворении комплексного соединения в воде происходит диссо-

циация по месту ионной связи (сильный электролит,     α > 30 %): 

H[BF4] � Н+ +   BF4¯. 

При диссоциации двойных солей  в растворе обнаруживаются все состав-

ляющие ионы: 

K2SО4·AI2(SО4)3·24H2O � 2К+ + −2
4SO4 + 24Н2O + 2Al3+. 

                  (алюмокалиевые квасцы)  
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Однако комплексные ионы обладают различной степенью прочности. 

В зависимости от этого происходит диссоциация комплексного иона:  

[BF4]¯ � B3+ + 4F̄ ; 

[Cu(NH3)4]
2+ � Cu2+ + 4NH3

o; 

[Fe(CN)6]
3- � Fe3+ + 6CN̄  

(по типу слабых электролитов, ступенчато). 

Количественно диссоциация комплексного иона описывается кон-

стантой нестойкости: 

;105
]])[[Cu(NH

][NH][Cu
K 14

2
43

40
3

2

н
−

+

+

⋅==  

.101
]][[Fe(CN)

][CN][Fe
K 44

3
4

4-3

н
−

−

+

⋅==  

Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее комплексный ион. В 

данном случае комплексный ион [Fe(CN)6]
3- 
более прочен, чем ион 

[Cu(NH3)4]
2+. 

 

15.2. Приборы и реактивы 

 

Растворы: CuS04, Hg(N03)2, FeCI3, NН4СNS(конц), КI (2н), NаОН (2н), 

NН4OН(конц), (NH4)2S, изоамиловый спирт. 

 

15.3. Образование катионного комплекса 

 

Налить в пробирку 2-3 капли раствора CuSO4 и по каплям прибавлять 

концентрированный раствор аммиака в воде до полного растворения осадка 

вследствие образования комплексного катиона [Сu(NH3)4]
2+. Отметить цвет 

осадка и окраску полученного раствора. Составить молекулярные и сокра-

щенные ионные уравнения реакций. 
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15.4. Образование комплексного аниона 
 

Налить в пробирку несколько капель раствора Hg(N03)2 и добавить 

немного раствора KI , к образовавшемуся осадку HgI2 добавить избыток ио-

дида калия до полного растворения осадка вследствие образования ком-

плексного аниона [HgI4]
2-. Отметить изменение цвета. Написать молекуляр-

ные и сокращенные ионные уравнения реакций. 
 

15.5. Электролитическая диссоциация комплексных соединений 

и двойных солей 
 

В одну пробирку внести 4-5 капель желтой кровяной соли 

K4[Fe(CN)6] ,в другую − 4-5 капель раствора соли Мора 

(NH4)2SO4·FeS04·6H20. В обе пробирки влить по 1-2 капли раствора (NH4)2S. 

В какой из пробирок выпал черный осадок FeS ? Для проверки наличия в 

растворе двойной соли иона аммония (NH4
+) к раствору 

(NH4)2S04·FeS04·6H20 добавить 7-8 капель раствора NаОН (2н) и нагреть на 

слабом пламени горелки. Поднести к отверстию пробирки (не касаясь ее 

краев) красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. По изменению 

окраски и по запаху определить, какой газ выделяется из пробирки. Нали-

чие ионов −2
4SO  проверить раствором хлорида бария. Появляется ли белый 

осадок BaS04 ? Написать уравнения электролитической диссоциации двой-

ной и комплексной соли. Какой вывод можно сделать из этого опыта ? 

 

15.6. Сравнение прочности комплексных ионов 
 

Налить в пробирку немного раствора СоСl2 и прибавить к нему не-

сколько капель концентрированного раствора роданида аммония NH4CNS. 

Наблюдать появление синей окраски раствора вследствие образования 

ионов [Co(CNS)4]
2-. 

Разбавляя понемногу раствор водой, заметить возвращение розовой 

окраски. Чем объясняется такое изменение цвета ? Согласуется ли вывод со  
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значением константы нестойкости иона [Co(CNS)4]
2- (Кн = 2·10-5) ? Прилить 

к раствору комплексной соли немного изоамилового спирта, энергично 

встряхнуть. Образуется синее кольцо над розовым раствором. Как объясня-

ется наблюдаемое ? Составить молекулярные и сокращенные ионные урав-

нения реакций. 

 

15.7. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

15.8. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Определить степень окисления и координационное число комплек-

сообразователя в следующих комплексных соединениях: 

а)  К[AuВr4], K2[Co(CN)4], Ba2[Co(OH)6] ; 

б)  K[Pt(NH3)CI3], [Pt(NH3)5Cl]CI3, Na2[Fe(CN)5NO] ; 

в)  K4[Fe(CN)6], K4[TiCl 8] , K2[HgI4]. 

2. Определить величину и знак заряда комплексных ионов. Составить 

формулы комплексных соединений: 

а) [ 4

3
IBi

+

], [Al(OН)6], [
3

Cr
+

(NH3)5Cl] ; 

б)  [
2

Pd
+

(NH3)2(CN)2] , [
2

Co
+

(H2O)4Cl2], [
2

Hg
+

Br4]; 

в) [
3

Au
+

CI4],  [
+

Ag (S203)2],   [
2

Co
+

(NH3)2(NO2)4]. 

3. Написать координационные формулы следующих соединений, 

комплексообразователь которых имеет координационное число, равное ше-

сти: 
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a) Co(NO2)3·6NH3,   3KCN·Fe(CN)3,   2KCl·PtCl4;  

б) 3NaF·AlF3,   CrCl3·3NH3·3H2O,   CoCI3·4(NH3)·H20; 

в) 4KCN·Fe(CN)2.  2KNO2·Co(NO2)2·2NH3,  CoCI3·6NH3. 

4. Написать уравнения электролитической диссоциации комплексных 

соединений и комплексных ионов. Написать выражение константы нестой-

кости для комплексных ионов: 

а)  [Ni(NH3)6]SО4,  K[Ag(CN)2],  [Pt(NH3)3Cl]Cl; 

б) K[AuCl4],  [Pd(H2O)(NH3)2Cl]Cl,  [Cu(NH3)4](NO3)2; 

в) Na2[PdI4],  Na3[Cr(OH)6],  Na3[Co(CN)6]. 

5. Написать в молекулярной и ионно-молекулярной форме уравнения 

обменных реакций, происходящих между: 

а)  K4[Fe(CN)6] и СuSO4; 

б) Na3[Co(CN)6] и FeSO4; 

в) K3[Fe(CN)6] и AgNO3, 

имея в виду, что образующиеся комплексные соли нерастворимы в воде. 

6. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]
2-, 

[Hg(CN)4]
2-, [Cd(CN)4]

2- соответственно равны 8·10-20; 4·10-41; 1,4·10-17. В ка-

ком растворе, содержащем эти ионы, при равной молярной концентрации 

ионов CN¯ больше ? Написать выражения для констант нестойкости ука-

занных комплексных ионов. 

7. Написать выражения для констант нестойкости следующих ком-

плексных ионов: [Ag(CN)2]¯, [Ag(NH3)2]
+, [Ag(CNS)2]¯. Зная, что они соот-

ветственно равны 1,0·10-21; 6,8·10-8; 2,0·10-11, указать, в каком растворе, со-

держащем эти ионы, при равной молярной концентрации больше ионов 

Аg+. 
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16. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 15 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

 
Цель работы: ознакомиться со свойствами типичных металлов. 

 
16.1. Краткие теоретические сведения [1, c.530-542; 2, c.241-225] 

 

Металлы − это химические элементы, имеющие на внешнем энерге-

тическом уровне небольшое количество электронов, а поэтому способные 

выступать в роли восстановителя.  Металлами  являются  элементы  s-,  d-, 

f-семейств (кроме водорода и гелия), а также некоторые р-элементы  (Al, 

Ga, In, Tl, Sn, Pb). 

Химическая активность металла зависит от строения его атома и зна-

чения электродного потенциала металла, т.е. от положения его в ряду 

напряжения (см. лабораторную работу 11).  

Отношение металлов к кислороду воздуха и к другим окислите-

лям. По отношению к кислороду металлы можно разделить на четыре ос-

новные группы: 

а) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха при обычных 

условиях и образующие оксиды и пероксиды (щелочные и щелочно-

земельные металлы): 

4Li + О2 = 2Li2O 

2К + О2 = К2О2 ; 

б) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха с образованием 

тонкой оксидной пленки, которая защищает металл от дальнейшего окисле-

ния (Mg, AI, Co, Ni , Cr, Zn): 

2Мg + О2 = 2Мg,О; 

в) металлы, окисляющиеся только при нагревании (Fe, Сu, Нg и др): 

2Сu + О2 = 2СuО, 

ЗFе + 2О2 = Fe3О4 ; 

г) металлы, которые не окисляются кислородом воздуха (Ag, Аu, Pt, Ir). 
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Металлы могут соединяться при определенных условиях с галогена-

ми, серой, азотом, углеродом, водородом и другими простыми веществами. 

Во всех этих реакциях металл выступает в роли восстановителя: 

Ме° − пē = Men+. 

Отношение металлов к воде. Активные (щелочные и щелочно-

земельные) металлы разлагают воду с выделением водорода и образованием 

щелочей при обычных температурах: 

2Na + 2Н2О = 2NaOH + H2. 

Менее активные металлы, защищенные оксидной пленкой, при обыч-

ных условиях практически не вытесняют водород в результате образования 

плохо растворимых гидроксидов. Взаимодействие возможно либо при 

нагревании: 

Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2, 

либо при снятии оксидной пленки с помощью щелочи, если гидроксид ам-

фотерен: 

ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O, 

тогда 
ZnO +2H2O = Zn(OH)2 + H2. 

Полученный гидроксид растворяется в щелочи: 

Zn(ОH)2 + 2NaОH = Na2[Zn(ОH)4] 

и не препятствует протеканию реакции металла с водой.  

Металлы малоактивные, стоящие в ряду напряжений после водорода 

(Cu, Нg, Аg, Аu ), а также близко расположенные к водороду (Sn, Рb), не 

вытесняют его из воды. 

Отношение металлов к водным растворам щелочей. С растворами 

щелочей реагируют металлы, оксиды, гидроксиды которых носят амфотер-

ный характер (Zn, AI, Sn и др.). Механизм взаимодействия практически был 

рассмотрен на примере растворения цинка. Итоговое уравнение имеет вид 

Zn + 2NaOH + 2H2О = Na2[Zn(ОH)4] + H2. 
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Отношение металлов к кислотам. Кислоты можно разделить на 

две группы по отношению к металлам: 

I. Кислоты, в которых роль окислителя выполняют ионы водорода 

(2Н+ + 2е = H2), а поэтому реагируют они с выделением водорода только с 

металлами, стоящими в ряду напряжения левее водорода. Это растворы 

HCl, HF, НВг, НI, H2SO4 разбавленной и других кислот, кроме H2S04 кон-

центрированной и HNO3 разбавленной и концентрированной: 

Zп + 2HCI = ZпС12 + Н2. 

2. Н2SO4 концентрированная и HNO3 концентрированная и разбав-

ленная, в которых роль окислителя выполняет ион кислотного остатка.  

Продукты восстановления зависят от активности металлов, темпера-

туры, степени разбавления кислоты: 

−2
4SO  + 2ē + 4H+ = SO2 + 2H2O,      ЕОВ = 0,2 В; 

−2
4SO  + 6ē + 8H+ = Sо + 4H2O,         ЕОВ = 0,357; 

−2
4SO  + 8ē + 10 H+ = H2S + 4H2O,    ЕОВ = 0,303; 

NO3¯ + 1ē + 2H+ = NO2 + H2O,         ЕОВ = 0,81; 

NO3¯ + 3ē + 4H+ = NO + H2O,          ЕОВ = 0,96; 

2NO3¯ + 8ē + 10 H+ = N2O,                ЕОВ = 1,116; 

2NO3¯ + 10ē + 12H+ = N2 + 6H2O,    ЕОВ = 1,246; 

NO3¯ + 8ē + 12H+ = NH4
+ + 4H2O,    ЕОВ = 0,87. 

Такие металлы, как Fe, Al, Cr, Ni, пассивируются под действием хо-

лодных концентрированных серной и азотной кислот:  

2AI + 4НNО3конц = А12О3 + 6NО2 + ЗН2О. 

В результате образования оксидной пленки дальнейший процесс не-

возможен. 

Такие металлы растворяются либо в кислотах средней концентрации:  

Al + 4HNO3 = AI(NQ3)3 + NO + 2H2O, 

Повышение  
температуры, 
увеличение  
активности  
металла 

Увеличение актив-
ности металла, раз- 
бавление кислоты 
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либо при нагревании: 

2Fe + 6H2SО4(конц.) →
ot  Fe2(SО4)3 + 3SО2 + 6H2О. 

Отношение металлов к растворам солей. Металлы, стоящие левее 

в ряду напряжения, вытесняют металлы, стоящие правее, из растворов их 

солей, так как первые имеют более отрицательное значение электродного 

потенциала: 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu 

1   Zno 
− 2ē = Zn2+,     ;B76,0Eo

Zn/Zn 2 −=
+

 

1   Cu2+ + 2ē = Cuo,     .B34,0Eo
Cu/Cu 2 +=

+
 

 
16.2. Экспериментальная часть 

16.2.I. Приборы и реактивы 

 
Фарфоровая чашка, воронка, щипцы, пробирки, спиртовая горелка, 

держатели, металлический натрий, магний, алюминий, цинк, железо, медь 

(в гранулах, стружках или в порошке), фенолфталеин (спиртовый раствор), 

2н растворы HCI, H2SО4 и H2SО4 концентрированная, HNО3 (ρ = 1,4), HNО3 

(1:1), 40%-й раствор NaOH, растворы CuSО4, MgCI2, Pb(NО3)2. 

 
16.2.2. Взаимодействие металлов с кислородом воздуха 

 
а) Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель, взять тигель 

щипцами и нагреть. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 

б) Взять щипцами кусочек магниевой ленты и зажечь ее в пламени 

горелки. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
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16.2.3. Действие воды на металлы 
 

В три пробирки налить по 1-2 мл воды и по 2-3 капли фенолфталеина. 

Поместить в первую пробирку кусочек натрия, осушенного от керосина, и 

накрыть воронкой, во вторую – порошок магния, в третью – порошок меди. 

Что наблюдается? Написать уравнения реакций. Сделать вывод об активно-

сти металлов. 

16.2.4. Действие кислот на металлы 
 

1.  Действие разбавленной серной и соляной кислот 

а)  В три пробирки поместить (порознь) кусочки цинка, алюминия и же-

леза. Прилить по несколько капель разбавленной серной кислоты 

(2н). Объяснить разницу в скорости выделения водорода. Какой ион 

является окислителем? 

б) Повторить опыт, заменив серную кислоту раствором соляной кисло-

ты. Какой ион является окислителем? Написать уравнения реакций. 

2. Действие концентрированной серной кислоты (работать под тягой!) 

а) В пробирку поместить кусочек меди и прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, нагреть. Наблюдать выделение сер-

нистого газа и образование голубого раствора соли меди. Написать 

уравнение реакции. Указать окислитель, восстановитель. 

б) В пробирку поместить кусочек цинка, прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, подогреть. Наблюдать желтый налет 

серы на стенках пробирки и выделение сернистого газа. Проверить, не 

выделяется ли сероводород, для чего взять полоску фильтровальной 

бумаги, смочить раствором соли свинца и опустить в пробирку, 

нагреть. Если бумага почернеет от образовавшегося на ней черного 

сульфида свинца, значит H2S образовался. Написать уравнения реак-

ций. Указать окислитель. 

3. Действие концентрированной и разбавленной азотной кислоты на металл 

(работать под тягой!) 
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В две пробирки поместить по кусочку меди, прилить в первую про-

бирку несколько капель концентрированной азотной кислоты, во вторую 

– разбавленного раствора азотной кислоты и нагреть. Наблюдать выделе-

ние бурого газа (диоксид азота) в первой пробирке и выделение бесцвет-

ного газа (оксид азота), буреющего на воздухе, во второй пробирке. 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель, восстановитель. 

16.2.5. Действие растворов солей на металлы 
 
В три пробирки налить по несколько капель растворов солей сульфата 

меди, хлорида магния и нитрата свинца. Добавить в каждую пробирку по 

кусочку цинка. Отметить, где произошли изменения. Написать уравнения 

реакции. Сделать вывод, какие металлы могут вытеснять другие из раство-

ров их солей. 

 
16.2.6. Действие раствора щелочи на металлы 

 
В две пробирки налить по 10-15 капель 40%-го раствора щелочи 

NaOH, в одну всыпать немного цинковой пыли, в другую – порошок алю-

миния, слегка нагреть. Наблюдать выделение водорода. Написать уравне-

ния реакций по стадиям. 

16.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
16.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
I. Написать уравнения реакций окисления следующих металлов эле-

ментарными окислителями и указать условия их протекания:  

Fe + O2 → ;      Al + N2 → ;      Fe + Cl2 → ;      Cr + O2  → ; 
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Mg + S → ;      Mn + C → ;       Na + O2 → ;      Na + H2 → . 

Дать названия полученным веществам. 

2. Написать уравнения реакций взаимодействия следующих металлов 

с водой: Са, Fe, Al. При каких условиях возможны реакции ? 

3. Какие из перечисленных металлов могут  вытеснить водород  из 

иодистоводородной и разбавленной серной кислот: Мg, Мn, Ni , Сu, Аg ? 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель и восстановитель. 

4. Дописать следующие схемы химических реакций: 

конц
42SOHFe+ ;холод

 →                    

конц
42SOHFe+ ;

нагреваниеслабое
 →  

;SOHFe
нагреваниесильное

конц
42  →+ ;HNOgM

конц
3 →+  

;HNOgM
20:1

3 →+  

→++ OHNaOHZn 2  (степень окисления Zn = +2, а координацион-

ное число равно 4). 

 

17. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 16* 

СВОЙСТВА КИСЛОРОДНЫХ СОЕДИНЕНИЙ МЕТАЛЛОВ 

 

Цель работы: установить зависимость кислотно-основных и окисли-

тельно-восстановительных свойств кислородных соединений металлов от 

степени окисления, проявляемой металлом, от положения металла в перио-

дической системе. 

 

* Лабораторные работы 16-21 предназначены  для студентов механических 

специальностей 
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17.1. Краткие теоретические сведения 

 

Характер оксидов и гидроксидов, образованных тем или иным метал-

лом, зависит от строения его атома, положения в периодической системе. 

Чем меньше электронов на внешнем энергетическом уровне, чем больше 

радиус атома металла, тем выше восстановительная активность его, тем 

больше кислородные соединения металла проявляют основные свойства. 

В одном периоде слева направо уменьшаются металлические свой-

ства, ослабевает и оснóвный характер оксидов и гидроксидов. Например, в 

III периоде: 

Na … 3s1 Mg … 3s2 Al … 3s23p1 

Na2O MgO Al2O3 

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 

(щелочь) (основание средней силы) (амфотерное основание) 

В подгруппах s- и р- металлов металлические свойства усиливаются 

сверху вниз. В том же направлении возрастают основные свойства кисло-

родных соединений. 

Металлы d -семейства проявляют, как правило, в своих соединениях 

переменную степень окисления. Соединения с минимальной степенью 

окисления имеют основные свойства, с промежуточной − амфотерные, а с 

максимальной - кислотные (явление вторичной периодичности). Например, 

элемент VI группы хром: 

Cr … 3d54s1 
2

CrO
+

 
3

32OCr
+

 
6

3CrO
+

 

 
Cr(OH)2 Cr(OH)3 H2CrO4, H2Cr2O7 

 
(основание) (амфотерное соединение) (кислоты) 
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Оснόвные оксиды и гидроксиды взаимодействуют с кислотами, кис-

лотные – со щелочами, а амфотерные проявляют двойственные свойства:  

2AI(ОH)3 + 3H2SО4 = AI2(SО4)3 + 6H2О, 

AI(ОH)3  +  3H+   = AI3+ + 3H2О 

AI(ОH)3   + NaOH   =   Na[AI(ОH)4], 

AI(ОH)3   +   OH̄   = [AI(ОH)4]¯. 

Окислительно-восстановительные свойства соединений металлов 

также зависят от степени окисления. Как правило, соединения с минималь-

ной степенью окисления проявляют восстановительные свойства, с макси-

мальной − окислительные, а с промежуточной − двойственные. Например, 

марганец проявляет степени окисления +2, +3, +4, +6, +7:  

а) минимальная степень окисления 

MnSO4 + PbO2 + HNO3 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + −2
4SO  + PbO2 + H+ + −

3NO  + Pb2+ + −
3NO2  + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + 4H2O − 5e = HMnO4 + 7H+,      2  восстановитель 

PbO2 + 4H+ + 2e = Pb2+ + 2H2O,           5  окислитель 

2Mn2+ + 8H2O + 5PbO2 + 2OH+ = 2HMnO4 + 14H+ + 5Pb2+ + 10H2O, 

2Mn2+ + 5PbO2 + 6H+ = 2HMnO4 + 5Pb2+ + 2H2O, 

2MnSO4 +5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2PbSO4 + 2H2O; 

б) промежуточная степень окисления 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O, 

Mn4+  − 2e = Mn6+,      2  восстановитель 

o
2O   +  4e  = 2 O2-,       1  окислитель 

MnO2 + HCl = MnCl2 + Cl2 + H2O, 

Mn4+ + 2e  =  Mn2+,    1  окислитель 

2Cl̄  − 2e  =  Cl2;        1  восстановитель 

в) максимальная степень окисления. 
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Продукт восстановления соединения с максимальной степенью окис-

ления часто зависит от реакции среды (рН). Так, перманганат калия KMnО4 

в кислой среде восстанавливается до Мn2+ , в нейтральной −до МnО2, а в 

щелочной − до МnО4
2-: 

KМnО4 + КNO2 + H2SO4  →  МnSO4 + KNO3 +  K2SO4 + H2O,     pH < 7, 

К
++МnO4¯+К

++NO2¯+2Н++ −2
4SO →Мn2++ −2

4SO +K++NO3¯+2K++ −2
4SO +H2O, 

2     МпО4¯ + 8H+ + 5e  �  Mn2+ + 4H2O,   EOB = 1,52 B, 

5      NO2¯+ H2O − 2e  � NO3¯ + 2H+, EOB = 0,82 B, 

2МnО4¯ + 16H+ + 5NО2¯ + 5H2О = 2Мn2+ + 8Н2О + 5NО3¯ + 10 Н+ , 

2МnО4¯ + 5NО2¯ + 6H+ = 2Мn2+ + 5NО3¯ + 3H2O, 

2KMnO4 + 5KNO2 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5KNO3 + K2SO4 + 3H2O, 

2KMnO4 + 3KNO2 + H2O = 2MnO2 + 3KNO3 + 2KOH,      pH>7. 

Как видно из примеров, наиболее глубоко процесс идет в кислой сре-

де. Дихромат калия также проявляет свою функцию окислителя в кислой 

среде: 

;Cr2OCrK 37pH
722

+<
 →  

ванадаты в кислой среде последовательно восстанавливаются:  

NaVO3 → VO2+ → V3+ → V2+. 

Соли, образованные катионами р- и d-металлов и анионами сильных 

кислот, подвержены гидролизу: 

FeS04 + Н20 → (Fe0H)2S04 + H2S04,     pH < 7 

Fe2+ + H20  → FeOH+ + H+. 

Соли данных металлов и слабых кислот практически полностью разла-

гаются под действием воды: 

AI 2S3 + 6Н2О → 2Аl(ОН)3 + ЗН2S. 
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17.2. Экспериментальная часть 

17.2.I. Приборы и реактивы 
 

CaO, V205, CuO, HCl (1:1), H2S04 (1:1), HNO3 (2н), NaOH (40%), 

Cr2(SO4)3, К2Сг2O7, КМnO4, Вг2-вода, Na2SO3, FeSO4, MnSO4, NаВiO3 (кри-

сталлический), растворы лакмуса, фенолфталеина. 

17.2.2. Кислотно-основные свойства оксидов и гидроксидов металлов 

 

Проверить растворимость в воде оксидов кальция, ванадия (V), меди 

(II). Испытать реакцию полученного раствора соответствующими индика-

торами. Каково рН каждого раствора ? О каких свойствах оксидов можно 

говорить ? Чем можно нейтрализовать полученные растворы ? Составить 

уравнения соответствующих реакций, сделать выводы. 

Получить реакцией обмена гидроксид хрома (III). Разделить содер-

жимое пробирки на две части. Испытать раствором сильной кислоты одну 

часть и раствором щелочи другую. Пробирку оставить для следующего 

опыта. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Сде-

лать вывод о свойствах подобных гидроксидов. Как влияет степень окисле-

ния на кислотно-основные свойства соединений ? 
 

17.2.3. Окислительно-восстановительные свойства 

соединений металлов 
 

К содержимому пробирки, в которой на гидроксид хрома (III) дей-

ствовали избытком щелочи, прилить "бромную воду", нагреть на спиртовке. 

Наблюдать изменение цвета [соединения Cr (III) − зеленого цветa, соедине-

ния Сr (VI) − желтого или оранжевого]. Составить уравнение реакции, сде-

лать вывод о роли соединения Сr (III) в окислительно-восстановительных 

реакциях. 

По отношению к каким из предложенных растворов веществ хромо-

вая смесь (К2Сr2О7 + Н2SO4) может проявить свое окисляющее действие ? 

Провести не менее двух-трех химических реакций. Составить их уравнения. 

Подтвердить закономерности влияния степени окисления, проявляе-

мой элементом в соединениях, на окислительно-восстановительные свой-
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ства их на примере раствора перманганата калия в различных средах и рас-

твора сульфата марганца(П) с висмутатом натрия в азотнокислой среде. 

 

17.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту 

 

17.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

Дописать и уравнять: 

МnО2 + HCI → ;                      МnО2 + NаОН → ;      

Fe(OH)3 + H2SO4 → ;              Fe(OH)3 + NaOH → ;     

NH4VO3 + Zn + HCI → ;         KMnO4 + KI + H2SO4 → ;     

K2Cr2O7 + H2O2 + H2SO4 →;    KMnO4 + K2SO3 + H2O → ;  

NaCrO2 + H2O2 + NаОН →;     Mn(NO3)2 + H2O → ;  

FeCl3 + KI → ;                           FeSO4 + H2O → . 

 

18. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 17* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ПОЛУПРОВОДНИКОВЫХ 

МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: ознакомиться со свойствами важнейших полупровод-

никовых материалов кремния, германия, сурьмы и их соединений. 
 

18.I. Краткие теоретические сведения [2,с.356-368] 
 

Полупроводниками называются простые вещества или соединения с 

электропроводностью в пределах 10-2 − 10-9 Ом-1
·см

-1, занимающие проме-

жуточное положение между металлами и изоляторами.   
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Полупроводниковыми свойствами могут обладать все кристаллы с 

неметаллическими связями, но наиболее отчетливо они выражены у ве-

ществ с ковалентными связями малой энергии. Из простых веществ полу-

проводниковые свойства проявляют бор кристаллический, углерод (алмаз), 

кремний, германий, олово, фосфор, мышьяк, сурьма, сера, селен, теллур и 

иод. Из сложных веществ особый интерес представляют соединения, име-

ющие алмазоподобную кристаллическую решетку, а также смесь оксидов 

меди (I) и (II), арсенид галлия, антимонид индия, фосфид галлия и др. 

Для производства полупроводниковых приборов главным образом 

применяются кремний и германий.  

Основные константы и физические свойства кремния, германия, 

сурьмы сведены в табл.9. 

Таблица 9 

Физические константы Si Ge Sb серая 

Заряд ядра + 14 + 32 + 51 

Атомная масса 28,086 72,59 121,75 

Валентные электроны 3s23р2 4s24р2 5s25р3 

Атомный радиус, нм:    

механический 0,134 0,139 0,161 

ковалентный 0,117 0,122 0,136 

Энергия ионизации Э° — Э+, 
кДж/моль (эВ/атом) 

786(8,15) 760(7,9) 816(8,64) 

Ширина запрещенной зоны ∆ЕэВ 1,12 0,78 0,12 

Плотность ρ·10-3, кг/м3 2,33 5,32 6,68 

Температура плавления, оС 1415 937 630,5 

Температура кипения, °С 2480 2852 1635 

Твердость (по алмазу) 7 6 - 

S°298, Дж/(К·моль) 18,8 31,3 45,69 

Содержание в земной коре, мас. доли, % 27,6 7·10-4 5·10-5 
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Кремний относится к неметаллам, а германий и сурьма − к металлам 

со слабо выраженными металлическими свойствами. В химических соеди-

нениях Si и Ge проявляют степени окисления +2, +4, -4, а Sb –  +3, +5, -3.   

Получение и применение кремния. Технический кремний (95-98 %) 

получают в электропечах восстановлением SiO2 коксом:  

SiO2 + 2C → Si + 2CO. 

В лабораторных условиях в качестве восстановителя применяют маг-

ний. Образовавшийся коричневый порошок аморфного кремния можно пе-

рекристаллизацией из металлических расплавов Zn, Al и др. перевести в 

кристаллическое состояние. Кремний особой чистоты, необходимый для 

полупроводниковой техники, получают восстановлением SiCl4 парами цин-

ка при высокой температуре: 

SiС14 + 2Zn  → Si + 2ZnС12, 

а также термическим разложением его водородных соединений или тет-

раиодида кремния: 

SiH4 →
ot  Si + 2H2; 

SiI4 → Si + 2I2. 

Дополнительно кремний очищают зонной плавкой. 

Имеющие металлический вид темно-серые монокристаллы кремния с 

соответствующими добавками служат для изготовления различных полу-

проводниковых устройств (выпрямителей переменного тока, фотоэлемен-

тов и т.п.). Из кремниевых фотоэлементов (преобразователи световой энер-

гии в электрическую), в частности, построены солнечные батареи, обеспе-

чивающие питание радиоаппаратуры на космических аппаратах. Монокри-

сталлы кремния служат матрицей для изготовления интегральных схем в 

микроэлектронике. 

Кроме полупроводниковой техники, кремний широко применяется в 

металлургии для раскисления сталей и придания им повышенной коррози-

онной стойкости. 
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Химические свойства кремния. Кристаллический кремний инертен, 

более активен аморфный кремний. С простыми веществами (кроме фтора) 

кремний взаимодействует лишь при нагревании, проявляя чаще всего вос-

становительные свойства: 

Si + 2Cl2   →
C400o

 SiCl4; 

Si + O2   →
C600o

 SiO2; 

3Si + 2N2   →
C1000o

 Si3N4; 

Si + C   →
C2000o

 SiC. 

 

Нитрид кремния  Si3N4 используется в качестве химически стойкого и 

огнеупорного материала (температура возгорания = 1900°С), при получении 

коррозионно-стойких и тугоплавких сплавов, в качестве высокотемпера-

турного полупроводника. Карбид кремния SiC (карборунд) широко приме-

няется как абразивный и огнеупорный материал (температура плавления 

2830 oC). В чистом виде алмазоподобный SiC – диэлектрик, но с примесями 

становится полупроводником и поэтому его кристаллы используются в ра-

диотехнике. 

В кислородсодержащих кислотах-окислителях кремний пассивирует-

ся и растворяется лишь в смеси плавиковой и азотной кислот: 

3Si + 4НNO3конц + I8HF → 3H2SiF6 + 4NO + 8Н2O. 

В этой реакции HNO3 играет роль окислителя, a HF − комплексообра-

зующей среды. 

Кремний энергично растворяется в щелочах с выделением водорода:  

Si + 2NaOH + Н2O → Na2SiO3 + 2H2 ↑. 

Концентрированный раствор силиката натрия Na2SiO3, называемый 

жидким (или растворимым) стеклом, применяется в производстве негорю-

чих тканей, для пропитки древесины, в качестве клея и т.д. С водой в обыч-
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ных условиях кремний не реагирует, но при высоких температурах протека-

ет следующая реакция: 

Si + 3H2O(пар)  →  H2SiO3 + 2H2↑. 

Окислительная активность кремния проявляется лишь по отношению 

к некоторым активным металлам, например: 

2Са +Si  →  Ca2Si . 

Силицид кальция является полупроводником. 

Получение и применение германия. Германий − рассеянный элемент. 

Образование рудных месторождений для него не характерно. Он в основ-

ном сопутствует природным силикатам и сульфидам, содержится в некото-

рых углях. Поэтому германий извлекают из побочных продуктов перера-

ботки руд цветных металлов, а также выделяют из золы, полученной от 

сжигания некоторых видов угля, из отходов коксохимического производ-

ства. Рядом последовательных операций соединения германия переводят в 

GeO2, который затем восстанавливают водородом или углеродом: 

GeO2 + 2Н2  →  Се + 2Н2O. 

Дополнительно германий очищают зонной плавкой. 

Германий − элемент серебристо-белого цвета с желтым оттенком, 

внешне похож на металл, но имеет алмазоподобную решетку и в основном 

используется в полупроводниковой технике.  

Химические свойства германия. При нагревании до 200-250°С гер-

маний взаимодействует с большинством неметаллов, кроме азота, образуя 

соединения Ge, например, GeCI4, GeO2. В обычных условиях Ge устойчив 

по отношению к кислороду воздуха и воде. В ряду напряжений Ge распо-

ложен правее водорода и поэтому не взаимодействует с кислотами типа 

HCI и Н2SO4разб. При окислении НNO3 германий переходит в германиевую 

кислоту H2GeO3(GeO2·nH2O), а с Н2SО4конц образует GеО2: 

Ge + 4HNO3конц → H2GeO3 + 4NO2 + H2O, 

Ge + 2H2SO4конц → GeO2 + 2SO2 + 2H2O. 
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В щелочах германий растворяется лишь в присутствии окислителей, 

например H2O2: 

Ge + 2NaOH + 2Н202  →  Na2[Ge(0H)6]. 
гексагидроксогерманат (IV) 

натрия 

Получение и применение сурьмы. Сурьма получается обычно путем 

обжига сульфидных руд с последующим восстановлением оксида углем: 

2Sb2S3 + 9O2 → 2Sb2O3 + 5SO2; 
                                      антимонит 

Sb2O3 + 3C → 2Sb + 3CO. 

Известны две модификации сурьмы: неустойчивая неметаллическая, 

так называемая желтая сурьма, и устойчивая в обычных условиях серая 

сурьма, имеющая металлический вид, электрическую проводимость. Хруп-

кая сурьма образует сплавы с большинством металлов. При сплавлении 

сурьмы с галлием, индием и галлием, индием и таллием получаются стиби-

ды переменного состава, обладающие полупроводниковыми свойствами. 

Химические свойства сурьмы. В обычных условиях сурьма на воз-

духе не окисляется, она покрывается защитной пленкой. При нагревании 

взаимодействует с неметаллами, образуя соединения Sb+3  или Sb+5  в зави-

симости от стeхиометрии реагирующих веществ. Известны оксиды, суль-

фиды и хлориды сурьмы со степенями окисления +3, +5. Сурьма растворя-

ется лишь в кислотах, анион которых является окислителем: 

Sb + 5HNO3конц + H2O → H[Sb(OH)6] + 5NO2. 

Химические свойства основных соединений Si, Ge, Sb. Оксиды эле-

ментов Si, Ge, Sb разнообразны по свойствам. 

I) SiO − безразличный, SiO2 − кислотный, соответствует слабой крем-

ниевой кислоте H2SiO3. B воде в обычных условиях SiO2 не растворяется, 

но, начиная со 150°С, его растворимость возрастает, достигая 0,25 % при 

500°С. При сплавлении со щелочами SiO2 образует соли кремниевой кисло-

ты − силикаты: 

SiO2 + 2NaOH  →
сплавление  Na2SiO3 + H2O. 
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При сплавлении смеси соды (или Na2SO4), известняка и кварцевого 

песка образуется обычное стекло приблизительного состава 

Na2O·CaO·6SiO2. 

2) GeO − амфотерен с преобладанием основных свойств, a GеО2 −ам-

фотерен с преобладанием кислотных свойств и растворяется в горячих ще-

лочах, образуя соли метагерманиевой кислоты Н2GeO3 − германаты. Соеди-

нения Ge2+ − сильные восстановители − восстанавливают некоторые метал-

лы из соединений, например: 

2Bi(NO3)3 + 3Na2[Ge(OH)4] + 6NaOH → 2Bi + 3Na2[Ge(OH)6] + 6NaNO3. 
                  тетрагидроксогерманат (II)                  гексагидроксогерманат (IV) 

Они переводят Fe3+  в Fe2+, CrО4
2- – в Сr3+  и т.д. 

3) Оксид Sb2О3 проявляет амфотерные свойства с некоторым преоб-

ладанием кислотных свойств, в воде практически нерастворим, но взаимо-

действует с соляной кислотой и со щелочами: 

Sb2O3 + 6HCI → 2SbС13 + ЗН2O, 

Sb2O3 + 2NaOH + 3H2O → Nа[Sb(OH)4]. 
тетрагидроксостибат (III)  

натрия  

Соли Sb3+  энергично подвергаются гидролизу: 

SbCl3 + H2O � SbOCl + 2HCl. 

Оксид желтого цвета Sb2O5 проявляет кислотные свойства. В водных 

растворах ему соответствуют сурьмяные кислоты: Н3SbO4 или H[Sb(OH)6], 

однако в воде растворим мало, лучше в щелочных растворах, образуя соли 

этих кислот: 

Sb2O5 + 2КOН + 5Н2O → 2K[Sb(OH)6]. 
гексагидроксoстибат (V) 

калия 
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18.2. Экспериментальная часть 

18.2.I. Приборы и реактивы 

 

Аппарат Киппа для получения С02, фарфоровые тигли (2 шт.), спир-

товка, микрошпатель, фарфоровая ступка; порошки магния, силикагеля 

SiO2, смеси GеО2 с сажей или с порошком графита, лента магния; концен-

трированные HCI, H2SO4, HNO3, насыщенные растворы Na2SiO3, SbС13, 2н 

растворы CaCI2, Co(NO3)2, Pb(NO3)2, CuSO4, NaOH, HCI и спиртовый рас-

твор фенолфталеина. 

 

18.2.2. Восстановление диоксида кремния металлами 

 

Cмешать на бумаге 3-5 микрошпателей порошка магния с 2-3 мик-

рошпателями растертого в порошок силикагеля. Тщательно перемешать 

смесь стеклянной палочкой и пересыпать в небольшой фарфоровый тигель. 

Слегка нагреть тигель горелкой, затем горелку отставить и поджечь предва-

рительно вставленную в смесь ленту магния (2-3 см). Через 2-3 мин наблю-

дается разогревание смеси до красного каления, которым сопровождается 

образование силицида металла. Написать уравнение реакции восстановле-

ния SiO2 магнием и взаимодействие полученного кремния с избытком маг-

ния до образования соответствующего силицида Mg2Si . Остывший сили-

цид извлечь, разбить в ступке ударами пестика и использовать в следующем 

опыте. 

 
18.2.3. Получение силана и изучение его свойств 

 
В тигель с 2-3 мл соляной кислоты (ρ = 1,18 г/см3) бросить 5-6 кусоч-

ков сплава, полученного в предыдущем опыте и содержащего силицид маг-

ния, непрореагировавшие Si и Мg. Отметить выделение смеси газообразных 

силанов (общая формула SinH2n+2) и их самовоспламенение; написать урав-
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нения реакций получения простейшего силана SiH4 при взаимодействии си-

лицида магния с соляной кислотой и его горения.  

Опыты проводить только в вытяжном шкафу при работающей вы-

тяжной вентиляции ! 

 
18.2.4. Получение золя и геля кремниевой кислоты 

 
В  пробирку  с  4-5  каплями  концентрированной  соляной  кислоты 

(ρ = 1,18 г/см3) прибавить 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный прозрачный раствор представляет собой так называе-

мый золь кремниевой кислоты − ее коллоидный раствор. Написать уравне-

ние реакции получения кремниевой кислоты. Полученный золь нагреть на 

маленьком пламени горелки. Наблюдать образование геля. Как называется 

этот процесс ? Опрокинуть пробирку вверх дном (над фарфоровой чашкой). 

Почему коллоид не выливается из пробирки ? 

18.2.5. Исследование кислотных свойств кремниевой кислоты 

 

В пробирку с 5-6 каплями раствора Na2Si03 добавить столько же ди-

стиллированной воды и 1-2 капли раствора фенолфталеина. Основываясь на 

наблюдениях, ответить на следующие вопросы. Силикаты металлов подвер-

гаются гидролизу ? Если нет − почему ? Если да − то как ? Написать в ион-

ной и молекулярной формах уравнения реакции гидролиза. Какой вывод о 

силе кремниевой кислоты можно сделать на основе этого опыта ? 

 
18.2.6. Получение германия 

 
Смешать в фарфоровой ступке равные объемы порошка диоксида 

германия и сажи. Поместить два микрошпателя полученной смеси в про-

бирку и нагревать на пламени горелки. Через некоторое время на стенках 

пробирки появляется коричневый налет свободного германия. Написать 

уравнение реакции восстановления диоксида германия углеродом. 
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18.2.7. Взаимодействие сурьмы с концентрированными 

серной и азотной кислотами 

 
В две пробирки внести по 1-2 кусочка сурьмы и добавить в одну 2-3 

капли концентрированной серной кислоты, в другую −5-6 капель концен-

трированной азотной кислоты. Нагреть пробирки на маленьком пламени 

горелки. Отметить выделение газа в обеих пробирках, растворение сурьмы 

в пробирке с серной кислотой и выделение осадка в пробирке с азотной 

кислотой. Какие газы выделяются при взаимодействии сурьмы с кислотами 

? Написать уравнения реакций взаимодействия сурьмы и серной кислоты с 

получением сульфата сурьмы Sb2(SO4)3 и окисления сурьмы азотной кисло-

той до гидратированного оксида сурьмы (V). Полученный при последней 

реакции осадок имеет состав xSb2O5·уH2O. Наиболее важная из сурьмяных 

кислот − xSb2O5·уH2O, координационная формула которой  Н[Sb(OH)6]. 

 
18.2.8. Гидролиз трихлорида сурьмы 

 
К 3-5 каплям насыщенного раствора трихлорида сурьмы прибавить, 

встряхивая, по каплям дистиллированную воду до появления осадка хло-

роксида сурьмы SbOCI. Написать уравнения реакций гидролиза трихлорида 

сурьмы по первой и второй ступеням, а также реакции разложения 

Sb(OH)2Cl. 

 
18.2.9. Получение гидроксида сурьмы(Ш) и исследование его свойств 

 
В две пробирки внести по 3-4 капли насыщенного раствора трихлори-

да сурьмы и в каждую прибавить по 3-5 капель 2 н раствора едкой щелочи. 

Отметить цвет выпавшего осадка. В одну из пробирок прибавить несколько 

капель 2 н раствора HCl, в другую − 2 н раствора щелочи до растворения 

осадка. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций. 

Назвать полученные вещества и сделать вывод о химическом характере 

гидроксида сурьмы (III).  
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18.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
18.4. Вопросы и упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Перечислить элементы, простые вещества которых проявляют по-

лупроводниковые свойства. 

2. Что такое полупроводники р- и n-типа ? 

3. Примеси атомов каких элементов в германии приводят к образова-

нию полупроводников р- и n-типа ? 

4. Перечислить факторы, влияющие на электропроводность полупро-

водниковых материалов. 

5. Как распределить валентные электроны по орбиталям в атомах Si , 

Ge, Sb в основном и возбужденном состояниях ? 

6. Какой из элементов Si или Ge более электроотрицателен ? Ответ 

мотивировать. 

7. Написать уравнения реакций, характеризующих свойства оксида 

кремния (IV). 

8. При сплавлении 150 г известняка с песком получилось 150 г сили-

ката кальция. Какой процент примеси находится в известняке ? 

Ответ: 13,8 %. 

9. При взаимодействии кремния с едким натром в присутствии воды 

образуется силикат натрия и водород. Написать уравнения реакции и опре-

делить, какой объем водорода (н.у.) выделится, если в реакцию вступают  

60 кг кремния, содержащего 6,7 % примеси. 

Ответ: 89,6 м3. 
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10. Состав хрусталя выражается формулой Na2O·3PbO·6SiO2. Сколько 

потребуется кальцинированной соды, содержащей 10 % примесей, для про-

изводства 109,1 кг хрусталя ? 

Ответ: 11,8 кг. 

11.Ниже приведено уравнение реакции, протекающей при изготовле-

нии стекла из сульфата натрия (мирабилита). Из уравнения видно, в чем 

сущность замены соды в производстве. Разобрать эту реакцию в свете окис-

лительно-восстановительного процесса и расставить коэффициенты: 

Nа2SО4 + SiО2 + С → Na2SiО3 + SО2 + СО2. 

12. Рассчитать, каким количеством мирабилита Na2SO4·1OH2O можно 

заменить 1 т кальцинированной соды Na2СO3 в производстве стекла. 

Ответ: 3,04 т.  

13. Написать уравнения реакций (в молекулярной и ионной формах), 

при помощи которых можно осуществить следующие превращения: 

                Si → Mg2Si → SiH4 → SiO2 

SiO2 

                            SiC 

Указать условия протекания реакций, назвать полученные продукты. 

14. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций, при помо-

щи которых можно осуществить следующие превращения: 

CaSiO3 

SiO2 → Na2SiO3 → H2SiO3 → SiO2        

SiF4 

 Укaзать условия протекания реакций. 

15. С какими из перечисленных кислот германий энергично взаимо-

действует: 

a) HCI;     б) Н2SО4разб ;     в) НNO3разб ;      г) НNО3конц ? 

Привести уравнения реакций. 
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16. Какого состава оксид  образуется при прокаливании в кислороде 

германия:  а) GеО;    б)  Ge2О3;     в) GeО2 ? 

17. Написать продукты и подобрать коэффициенты для следующих 

уравнений реакций: 

Sb + HNO3конц  → ; 

Sb + H2SO4конц  → ; 

SbCl3 + Na2CO3р-р  → ; 

SbCl3 + NaOHизб  → ; 

SbCl5 + NaOHизб  → ; 

Na[Sb(OH)4] + NaOH + AgNO3  → ; 

Sb2O5 + HCl � SbCl3 + Cl2 + H2O. 

18. Какое окислительное число (+2 или +4) более характерно для гер-

мания ? В соответствии с этим написать реакции взаимодействия германия 

с окислителями: 

а) кислородом;  б) хлoром. 

19. Какие из перечисленных веществ следует добавить к раствору 

SbCl3, чтобы:  а) усилить гидролиз;   б) уменьшить гидролиз:  

1) HCI,    2) NH4С1,   3) Na2C03,  4) NaCI ? 

20. Какие реакции можно использовать, чтобы перевести SiO2 в рас-

творимое состояние: 

а) SiO2 + NaOHтв  →
ot  ; б) SiO2 + Cl2 →

ot  ; 

в) SiO2 + C + Cl2  →
ot  ; г) SiO2 + K2CO3тв  →

ot  ; 

д) SiO2 + K2CO3р-р→ ; е) SiO2 + HF  →  ; 

ж) SiO2 + HClр-р → ; з) SiO2 + CaO → ? 

21. При добавлении нитрата аммония к раствору силиката натрия вы-

падает гель кремниевой кислоты. Написать в молекулярной и ионной фор-

мах уравнения реакции. Как характеризует этот процесс кремниевую кисло-

ту ? 
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19. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 18* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЛЕГКИХ КОНСТРУКЦИОННЫХ  

МАТЕРИАЛОВ 

 

Цель работы: рассмотреть важнейшие химические свойства легких 

металлов, применяемых в технике в качестве конструкционных. 

 
19.1. Краткие теоретические сведения 

 
К легким конструкционным металлам относятся магний, бериллий 

алюминий,  титан  и  сплавы  на их основе, плотность которых меньше 

5·10+3 кг/м3. Физические константы металлов помещены в табл.10. 

Таблица 10 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+
 Rат, 

нм 
ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
о
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

4 Be …2s2 +2 899 -1,7 0,112 1,848 1557 2·10-4 

12 Mg …3s2 +2 737 -2,32 0,128 1,738 924 2,09 

13 Al …3s23p1 +3 577 -1,67 0,143 2,702 933 8,13 

22 Ti …3d24s2 +2,+3,+4 658 
-1,75(Ti+2), 

-1,21(Ti+3) 
0,146 4,500 1953 0,6 

Общим химическим свойством данных металлов является их взаи-

модействие с кислородом воздуха с образованием защитной пленки оксида, 

обуславливающей химическую инертность металлов при обычных услови-

ях. При повышенной температуре эти металлы проявляют большое срод-

ство к сере, азоту, фосфору, углероду. Эти свойства широко используются в 

металлургических процессах для улучшения качества сплавов. 

С водой данные металлы реагируют только при нарушении целост-

ности защитного слоя оксида и при нагревании: 

MgO + H2O →
ot  Mg(OH)2 + H2; 
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Ti + 2H2O →
ot  TiO2 + 2H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной металлы реагиру-

ют с выделением водорода: 

Be + 2HCl = BeCl2 + H2; 

2Ti + 
.разб

42SOH3 = Ti2(SO4)3 + 3H2 

(Титан окисляется до степени окисления +3). 

В кислотах – окислителях алюминий и титан пассивируются: 

3Al + 
.конц
3HNO6  → Al2O3 + 6NO2 + 3H2O; 

Ti + 4HNO3 → TiO2 + 4NO2 + 2H2O. 
конц. 

Реакция заметно идет лишь при среднем разбавлении кислот: 

Al + 
1:1

3HNO4  → Al(NO3)3 + NO + 2H2O; 

3Ti + 
1:1

3HNO4  + H2O → 
кислотатитановая
32TiOH3

−β

+ 4NO. 

Магний и бериллий реагируют с данными кислотами как активные 

металлы: 

3Mg + 
.конц
3HNO8 → 3Mg(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

4Mg + 
1:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + N2O + 5H2O; 

4Mg + 
20:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

Все металлы, кроме магния, реагируют с водными растворами щело-

чей: 

Be + 2NaOH + 2H2O → 

натриябериллат
кситетрагидро

42 ])OH(Be[Na
−

 + H2O; 

Ti + 2NaOH + O2  →
сплав  

натриятитанат
32 OTiNa + H2O. 
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Лучшим растворителем для титана является «царская водка»: 

3Ti + 12HCl + 4HNO3 → H2[TiCl 6] + 4NO + 8H2O. 

Cоединения MgO и Mg(OH)2 носят основной характер. Оксид магния 

частично растворяется в воде. Гидроксид магния слабо диссоциирует в рас-

творе. Be(OH)2 и Al(OH)3 практически нерастворимы в воде, но растворя-

ются одинаково хорошо как в кислотах, так и в щелочах, проявляя амфо-

терные свойства: 

Be(OH)2 + 2H+ = Be2+ + 2H2O; 

Be(OH)2 + 2OH̄  = [Be(OH)4]
2-. 

Оксиды этих металлов взаимодействуют со щелочами только при 

сплавлении: 

Al 2O3 + 2NaOH  →
сплав  

натрияалюминат
2O2NaAl + H2O. 

Характер и свойства оксидов и гидроксидов титана зависят от про-

являемой им степени окисления: 

.)OH(TiTiO)OH(TiOTi)OH(TiTiO 42

3

3

3

32

2

2

2 ++++

 
         основные                     слабо основные                амфотерные 

Получают все эти нерастворимые в воде основания реакцией обмена 

соли со щелочью: 

Ti(SO4)2 + 4NaOH = Ti(OH)4 + 2Na2SO4. 

Соли всех четырех металлов подвержены гидролизу, как соли, обра-

зованные слабыми основаниями: 

2BeSO4 + 2H2O � (BeOH)2SO4 + H2SO4; 

Be2+ + H2O � BeOH+ + H+,  pH < 7; 

Al 3+ + H2O � AlOH2+ + H+; 

Ti(SO4)2 + H2O � 
титаниласульфат

424 .SOHTiOSO +  
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Соли титана в низших степенях окисления могут быть восстановите-

лями: 

Ti2(SO4)3 + H2SO4 = 2Ti(SO4)2 + H2
0 ↑; 

Ti3+ – e = Ti4+          2 

2H+ + 2e = H2      1, 

а в максимальной степени окисления – слабыми окислителями: 

2Ti(SO4)2 + Zn0 → Ti2(SO4)3 + ZnSO4; 

Ti4+ + e = Ti3+             2 

Zn0 –  2e = Zn2+    1. 

Ионы остальных металлов могут проявлять свою окислительную 

функцию только под действием электрического тока в процессе их получе-

ния из руд (катодное восстановление из расплава). 

 

19.2. Экспериментальная часть 

19.2.1. Приборы и реактивы 
 

Растворы солей: BeSO4, MgSO4, Al2(SO4)3, Ti(SO4)2 или TiCl4. Кри-

сталлы солей: Al2(SO4)3, AlCl3, MgSO4 или MgCl2, BeSO4. Растворы щело-

чей: NaOH (2н или 40%-ный). Растворы кислот: HCl (2н), HNO3(конц.). Ин-

дикатор – раствор лакмуса. Металлы: Mg, Al (гранулы), Mg, Al, Ti (образцы 

сплавов). 

 

19.2.2. Действие кислот и щелочей на алюминий 

 

Поместить в три пробирки по 2 гранулы алюминия и добавить в од-

ну из них 40%-й раствор NaOH, во вторую – разбавленную HCl, в третью – 

концентрированную HNO3. Пробирки с растворами нагреть под тягой. 

Наблюдать, в каком случае реакция идет, а в каком – нет. Объяснить меха-

низм реакции алюминия со щелочью. Написать уравнения реакций. 
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19.2.3. Получение и свойства гидроксидов бериллия, 

 магния, алюминия и титана (IV) 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель растворов солей BeSO4, 

MgSO4, Al2(SO4)3 и Ti(SO4)2.В каждую добавить по несколько капель 2н 

раствора щелочи до выпадения осадков. Затем разлить отдельно каждый из 

образовавшихся гидроксидов в две пробирки. В одну добавить концентри-

рованный раствор сильной кислоты, в другую – 40%-й раствор щелочи. 

Наблюдать, в каких случаях осадок растворился в обеих пробирках. Сде-

лать вывод о характере каждого из четырех гидроксидов. Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

19.2.4. Гидролиз солей легких конструкционных металлов 
 

В пять пробирок налить по 2 мл дистиллированной воды и добавить 

в каждую по 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса. В четыре из них 

внести по 2-3 кристаллика соли бериллия, магния, алюминия, титана (или 

влить концентрированные растворы). Пятая пробирка служит для сравнения 

окрасок. Пробирку с солью титана (IV) прокипятить. Как изменилась окрас-

ка лакмуса в каждой из пробирок? Написать молекулярное и ионное урав-

нения реакций гидролиза солей. 

 

19.2.5. Окислительно-восстановительные свойства  

соединений титана (III) и (IV) 
 

В пробирку с раствором TiCl4 в концентрированной HCl внести ку-

сочек цинка и наблюдать появление через некоторое время фиолетовой 

окраски, свойственной ионам Ti3+. Происходит реакция: 

2TiCl4    + 3Zn + 4HCl  →   2TiCl3   + 3ZnCl2 + 2H2. 

бесцветный                            фиолетовый 

Определить, какие элементы изменили степень окисления, уравнять 

схему реакции. Какова роль соединения Ti(IV) в данном процессе? 
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Фиолетовый раствор TiCl3 перелить в другую пробирку и наблюдать 

его постепенное обесцвечивание вследствие реакции: 

4TiCl3 + 2H2O + O2 → 4TiOHCl3. 

Уравнять, объяснить функцию соединения Ti(III). 

19.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

19.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схему электролиза расплавов BeCl2, MgCl2, Al2O3. Ка-

ково практическое значение этих процессов ? 

2. Описать способы получения ферротитана, чистого титана и тита-

на высокой степени чистоты. Где применяется этот металл и другие легкие 

конструкционные металлы ? 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Be + NaOH + H2O → ; Ti + HNO3 + HF → ; 

Be + KOH → ; TiCl3 + FeCl3 → ; 

TiO2 + Mg → ; TiCl3 + K2Cr2O7 + HCl → ; 

MgCl2 + H2O → ; Ti2(SO4)3 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

TiCl4 + H2O → ; TiCl3 + O2 + H2O → ; 

Mg + HNO3 → ; 
            1:20 

Ti(SO4)2 + H2 → . 

4. Сколько алюминия получится при электролизе 1 т глинозема, со-

держащего 94,5 % Al2O3? Какова продолжительность электролиза при силе 

тока в 30000 А? 
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20. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  19* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ХРОМА И МАРГАНЦА 
 

Цель работы: ознакомиться с химическими свойствами хрома, мар-

ганца и их важнейших соединений. 
 

20.1. Краткие теоретические сведения 

К тяжелым конструкционным металлам относятся хром, марганец, 

железо, кобальт, никель, медь, цинк и другие металлы и сплавы на их осно-

ве, плотность которых больше 5·10+3 кг/м3. 

Рассмотрим свойства хрома и марганца. Физические константы по-

мещены в табл.11. 

Таблица 11 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

24 Cr …3d54s1 +2,+3,+6 652 -0,91 0,127 7,20 2123 6·10-3 

25 Mn …3d54s2 
+2,+3, 

+4,+6,+7 
717 -1,17 0,13 7,21 1520 8·10-2 

При обычной температуре эти металлы взаимодействуют с кислоро-

дом воздуха с образованием защитной пленки оксида. При повышенной 

температуре марганец обладает большим сродством к кислороду. Он ис-

пользуется при плавке стали как «раскислитель», т.е. для удаления из нее 

кислорода. Хром при нагревании окисляется медленнее, но в виде порошка 

горит в кислороде, образуя Cr2O3. В расплаве эти металлы проявляют срод-

ство к сере, азоту, углероду. При повышении температуры марганец реаги-

рует с галогенами, хром реагирует с фтором, хромом, бромом и иодом на 

холоде. 

Марганец и хром образуют с кислородом ряд оксидов: 

Mn, Mn2O3 

CrO 

MnO2 

Cr2O3 

(MnO3)Mn2O7 

CrO3 
основные оксиды амфотерные оксиды кислотные оксиды 
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Порошкообразные металлы при нагревании реагируют с водой: 

Mn + 2H2O = Mn(OH)2 + H2; 

2Cr + 3H2O = Cr2O3 + 3H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной (1:1, 2н р-р) ме-

таллы реагируют, вытесняя водород: 

Mn + 2HCl = MnCl2 + H2; 

2Cr + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2. 

В кислотах, анионы которых являются окислителями, (H2SO4конц. и 

HNO3) хром пассивируется, а марганец растворяется, образуя ионы Mn2+: 

2Сr + 6HNO3  =  Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O; 
конц.      пленка 

2Cr + 3H2SO4 = Cr2O3 + 3SO2 + 3H2O; 
конц. 

Mn + 4HNO3 = Mn(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

Mn + 2H2SO4 = MnSO4 + SO2 + 2H2O; 
                                                       

конц. 

3Mn + 8HNO = 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
                                1:1 

С водными растворами щелочей металлы не реагируют. 

Химический характер гидроксидов соответствует характеру оксидов, 

Mn(OH)2 и Cr(OH)2 практически нерастворимы в воде, но растворимы в 

кислотах: 

Mn(OH)2 + 2HCl = MnCl2 + 2H2O; 

Mn(OH)2 + 2H+  =  Mn2+ + 2H2O. 

На воздухе Mn(OH)2 постепенно буреет вследствие окисления кис-

лородом: 

4Mn(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Mn(OH)3; 
бурый 

4Mn(OH)3 + O2 = 4Mn(OH)2O + 2H2O. 
коричневый 
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Гидроксид хрома (III) проявляет амфотерные свойства, растворяясь в 

кислотах и щелочах: 

Cr(OH)3 + 3HCl  =  CrCl3 + 3H2O; 

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]. 
гидроксохромат(III)  

натрия 

Гидроксид марганца (IV) Mn(OH)4 – амфотерный гидроксид, даю-

щий два типа солей: MnCl4 (неустойчивый), Mn(SO4)2 (более устойчивый) и 

манганиты – соли марганцоватистой кислоты H4MnO4. Манганиты получа-

ют при сплавлении MnO2 с основными оксидами: 

MnO2 + 2CaO = Ca2MnO4. 

Соли марганцоватой кислоты H2MnO4 образуются при сплавлении 

MnO2 со щелочами в присутствии окислителя (кислорода): 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) могут быть восстановителями: 

2NaCrO2 + 3Cl2 + 8NaOH = 2Na2CrO4 + 6NaCl + 4H2O; 

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2O. 

Соли хрома (VI) и марганца (VII) могут быть только окислителями: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3So + 7H2O; 

2KMnO4+5Na2SO3+3H2SO4  →
<7pH

2MnSO4+ 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O; 

2KMnO4 + 3Na2SO3 + 3H2O  →
=7pH

 2MnO(OH)2 + 3Na2SO4 + 2KOH; 

2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH  →
>7pH

 2K2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) подвергаются гидролизу, как соли, 

образованные слабыми основаниями. 

Соли хромовой кислоты H2CrO4 устойчивы только в щелочной сре-

де, а двухромовой кислоты H2Cr2O7 – только в кислой среде: 
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2K2CrO4 + H2SO4 = K2Cr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                          оранжевый 

;OHOCrH2CrO2 2
2
72

2
4 +=+ −+−  

K2Cr2O7 + 2KOH = 2K2CrO4 + H2O; 
оранжевый                      желтый

 

.OHCrOOH2OCr 2
2
4

2
72 +=+ −−−  

 

20.2. Экспериментальная часть 
 

20.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: Cr2(SO4)3, K2Cr2O7, KMnO4, MnSO4; сухие вещества: 

FeSO4, Na2SO3, NaNO2, PbO2; растворы щелочей: NaOH (2 н и 40 %), КОН 

(40%); растворы кислот: H2SO4 (1:1), HNO3 (конц.); раствор перекиси водо-

рода H2O2 (3 %). 

 

20.2.2. Получение и свойства гидроксида хрома (III) 

 

Налить в две пробирки по 5-7 капель раствора соли хрома (III) и 

прибавить по каплям раствор NaOH (2н) до образования серо-зеленого 

осадка. В первую добавить избыток H2SO4 (1:1), во вторую – раствор NaOH 

(40%). Сделать вывод о характере гидроксида хрома (III). Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

20.2.3. Окисление хромита 
 

Налить в пробирку 5-7 капель раствора соли хрома (III) и прибавить 

к нему раствор NaOH (40%) в избытке до растворения выпавшего осадка 

(заметить цвет полученного раствора). К полученному раствору прилить 

3%-й раствор перекиси водорода Н2О2, нагреть пробирку и наблюдать пере-

ход зеленой окраски хромита в желтый цвет хромата. 
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20.2.4. Окислительные свойства дихроматов 

 

В три пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В первую 

прилить 4-5 капель свежеприготовленного раствора соли железа (II), во 

вторую – свежеприготовленный раствор сульфита натрия Na2SO3, в третью 

– свежеприготовленный раствор нитрита натрия NaNO2. Наблюдать во всех 

пробирках изменение окраски раствора из оранжевой в зеленую. Составить 

уравнение реакции, имея в виду, что окислитель – дихромат калия, а ионы 

Fe2+, −−
2

2
3 NO,SO  – восстановители.  

 

20.2.5. Окисление ионов Mn2+ в ионы MnО4¯̄̄̄ 
 
Внести в пробирку немного диоксида свинца и добавить туда же не-

сколько капель концентрированной HNO3 и одну каплю раствора MnSO4. 

Нагреть раствор и наблюдать появление ионов −
4MnO . 

PbO2 + HNO3 + MnSO4 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O. 

Уравнять, объяснить роль соединения марганца (II). 

 

20.2.6. Окисление ионами MnО4¯  ¯  ¯  ¯  в кислом, нейтральном 

и щелочном растворах 

 

Налить в три пробирки по 5-7 капель раствора перманганата калия 

KMnO4. В первую добавить 5-7 капель раствора H2SO4 (1:1), во вторую – 5-

7 капель дистиллированной воды, в третью – 5-7 капель КОН (40%). 

Во все три пробирки прибавлять по каплям свежеприготовленный 

раствор сульфита натрия Na2SO3 до изменения окраски раствора. 

Составить уравнения реакций, имея в виду, что ионы −2
3SO  превра-

щается в ионы −2
4SO . Какова роль KMnO4 ? 
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20.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

20.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить уравнения следующих реакций: 

Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; 

Cr2O3 + KNO3 + KOH   →
сплавление  ; 

K2Cr2O7 + HCl  → ; 

K2Cr2O7 + H2SO4 + KI → ; 

MnO2 + KNO3 + KOH → ; 

KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; 

KMnO4 + NaNO2 + H2O → . 

2. На окисление 100 мл раствора FeSO4 пошло 20 мл 0,12 н раствора 

перманганата калия. Вычислить, сколько граммов железа содержалось в 

растворе. 

3. Какой объем хлора (при 17 оС и 745 мм рт.ст.) выделится при взаи-

модействии соляной кислоты с 1 кг MnO2 ? 

4. Сколько граммов K2Cr2O7 и сколько миллилитров 39%-го раствора 

HCl (ρ = 1,2 г/см3) следует взять, чтобы с помощью выделившегося хлора 

окислить 0,1 моль FeCl2 в FeCl3 ? 
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21. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  20* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  

ТЯЖЕЛЫХ КОНСТРУКЦИОННЫХ МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: продолжить изучение свойств тяжелых металлов на 

примере элементов семейства железа, а также подгруппы меди и цинка. 
 

21.1. Краткие теоретические сведения 

Физические константы металлов помещены в табл.12. 

Таблица 12 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мен-
та 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 

при-
роде 
мас.% 

26 Fe …3d64s2 +2,+3,+6 762 -0,44 0,124 7,86 1812 4,0 

29 Cu …3d104s1 +1, +2 745 +0,34 0,128 8,96 1356 10-2 

30 Zn …4s2 +2 906 -0,76 0,137 7,13 692,4 10-2 

Общим свойством данных металлов является их инертность по от-

ношению к кислороду при обычных условиях. При повышении температу-

ры металлы сгорают, образуя оксиды: Fe2O3, CuO, ZnO. При повышении 

температуры металлы взаимодействуют с хлором, образуя соли: FeCl3, 

CuCl2, ZnCl2. В расплаве железо проявляет большое сродство к углероду, 

сере, кремнию, фосфору; медь и цинк – к сере. 

С водой при повышении температуры реагируют только железо и 

цинк: 

Zn + 2H2O   →
o100  Zn(OH)2 + H2; 

3Fe + 4H2O   →
o800  Fe3O4 + 4H2. 

Если в воде содержатся растворенный кислород и диоксид углерода, 

медь окисляется: 

2Cu + H2O + O2 + CO2 = (CuOH)2CO3. 
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С кислотами типа соляной и разбавленной серной реагируют железо 

и цинк с выделением водорода: 

Zn + 2HCl →  ZnCl2 + H2; 

Fe + H2SO4 → FeSO4 + H2. 
        разб. 

В HNO3 и H2SO4(конц.) железо пассивируется в обычных условиях, 

но при нагревании растворяется: 

Fe + 4HNO3 →
ot  Fe(NO3)3 + NO + 2H2O; 

конц. 

2Fe + 6H2SO4 →
ot  Fe2(SO4)3 + 3SO2 + H2O; 

конц. 

4Fe + 10HNO3 →
ot  4Fe(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

оч.разб. 
Медь растворяется при обычных условиях в азотной и серной концен-

трированной кислотах: 

Cu + 4HNO3 → Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

3Cu + 8HNO3 → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 
разб. 

Cu + 2H2SO4 → CuSO4 + SO2 + 2H2O. 
конц. 

Реагируя с азотной и серной концентрированной кислотой, цинк 

восстанавливает азотную концентрированную кислоту до NO, разбавлен-

ную азотную – до NH4NO3, ион −2
4SO  может быть восстановлен до SO2 (при 

обычной температуре), до S (при слабом нагревании) и до H2S (при кипяче-

нии раствора). 

Цинк реагирует с водным раствором щелочи: 

Zn + 2NaOH + 2H2O   →   Na2[Zn(OH)4]    + H2. 
тетрагидроксоцинкат  

натрия 
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1. ОБЩАЯ ЧАСТЬ 

1.1. Цель и организация лабораторных работ 

Лабораторные работы имеют целью ознакомить студентов с практи-

ческими приемами простейших химических исследований, закрепить теоре-

тические сведения, полученные на лекциях. 

При подготовке к лабораторным работам студент должен: 

1) изучить теоретические вопросы по данной теме; 

2) выполнить задачи или упражнения, указанные в рабочем плане; 

3) заполнить в тетради для лабораторных работ пункт «Содержание опы-

та». 

№ 
пп 

Содержание опыта Уравнения реакций Наблюдения Выводы 

1 2 3 4 5 

1.2. Правила работы в лаборатории 

При работе в химической лаборатории необходимо выполнять следу-

ющие общие правила: 

1. Перед лабораторной работой надо тщательно изучить теоретиче-

ские вопросы, касающиеся данной темы; свойства веществ, используемых 

при проведении опытов, а также правила работы с химическими приборами 

и оборудованием. 

2. Точно соблюдать порядок и последовательность проведения опыта. 

3. Соблюдать меры предосторожности и правила техники безопасно-

сти. 

4. Внимательно следить за ходом опыта, отмечать наблюдения. 

5. Приборы и реактивы общего пользования не уносить на свои рабо-

чие места. 

6. Не выбрасывать в водопроводные раковины твердые осадки, бума-

гу, не выливать растворы кислот и щелочей. Пользоваться для этого специ-

ально подготовленной посудой. 
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7. При проведении опытов пользоваться только чистой посудой (в от-

дельных случаях посуда в обязательном порядке должна быть сухой). 

8. После окончания работы поставить на место оборудование и при-

боры. Привести в порядок рабочее место. Вымыть посуду. 

1.3. Правила техники безопасности 

1. Не допускать действий, которые могли бы привести к возник-

новению опасности для работающего и окружающих. 

2. Выполнять только лишь опыты, предусмотренные планом. 

3. Количество реактивов, посуду и приборы применять строго в 

соответствии с содержанием опыта. 

4. Избегать контакта реактивов (особенно концентрированных 

кислот, щелочей, сильных окислителей) с кожей тела. 

5. Все опыты с ядовитыми и имеющими резкий запах веществами 

проводить только в вытяжном шкафу при включенной вентиляции. 

6. После завершения опыта с выделением газов немедленно оста-

новить реакцию, вылив содержимое пробирки в специальную склянку. 

7. Не нюхать выделяющиеся газы непосредственно из сосуда. Для 

определения запаха газа сосуд держат на расстоянии 20-30 см от носа, осто-

рожно вдыхают воздух, слегка направляя рукой его ток от сосуда к себе. 

8. Все опыты выполнять стоя. 

9. Не засасывать в пипетку ртом концентрированные кислоты и 

щелочи, использовать для этого резиновую грушу. 

10. При разбавлении концентрированных кислот (особенно серной 

кислоты) лить кислоту в воду тонкой струйкой, перемешивая, но не наобо-

рот! 

11. При ожогах кислотами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 10 %-ным раствором соды. 

12. При ожогах щелочами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 5 %-ным раствором уксусной или борной кислоты. 
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13. При попадании кислот в глаза немедленно промыть их проточ-

ной водой, а затем 3 %-ным раствором питьевой соды. 

14. При попадании щелочей в глаза немедленно промыть их про-

точной водой, а затем 2 %-ным раствором уксусной кислоты. 

15. Категорически запрещается пробовать реактивы на вкус. 

16. Запрещается приносить в лабораторию продукты питания, при-

нимать в лаборатории пищу, пить, курить, а также громко разговаривать. 

17. Перед уходом из лаборатории следует обязательно тщательно 

вымыть руки. 

18.   Необходимо быть в лаборатории собранным и дисциплинирован-

ным. 

1.4. Правила пользования реактивами 

1. Для выполнения эксперимента использовать реактивы в тех ко-

личествах, которые указаны в описании опытов. 

2. Сухие вещества брать шпателем, жидкости – пипетками. Ис-

пользовать бюретки, мерную посуду. 

3. Пользоваться реактивами, находящимися в склянках с этикет-

ками. 

4. Взятое из склянки излишнее количество реактива (особенно 

жидкости) обратно не возвращать во избежание загрязнения. 

5. Не путать пробки со склянок. После пользования реактивом не-

медленно закрыть склянку пробкой. Несоблюдение этого требования может 

привести к несчастному случаю. 

6. После употребления реактива склянку поставить на место. 

7. Все реактивы находятся в склянках, расположенных в специ-

альных штативах или на полке лабораторного стола. Концентрированные 

кислоты, щелочи, а также ядовитые и имеющие резкий запах вещества 

находятся в вытяжном шкафу, где они должны оставаться все время. 
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8. При взятии жидкости не касаться пипеткой стенок пробирки, 

для каждого реактива использовать отдельную пипетку. 

1.5. Правила противопожарной безопасности 

1. С огнеопасными реактивами работать вдали от огня. 

2. Нагревая пробирку с реактивом, держать ее слегка наклонно, 

отверстием от себя и окружающих. Содержимое периодически встряхивать. 

Пламя должно касаться преимущественно боков пробирки, а не ее дна. 

3. Категорически запрещается производить нагрев в герметически 

закрытых сосудах. 

4. Нагретые предметы брать только с помощью специальных пин-

цетов, зажимов, держателей. 

5. При загорании органических растворителей использовать для 

тушения песок, асбестовое одеяло, огнетушители. Запрещается использо-

вать для этих целей воду. 

6. При отравлениях и ожогах немедленно обратиться к преподава-

телю, а затем к врачу. 

7. При тепловых ожогах кожи в качестве доврачебной экстренной 

помощи смочить ожог концентрированным раствором KMnO4.  

8. Уходя из лаборатории, проверить, выключены ли газ, вода, 

электричество. 

1.6. Химическая посуда 

Стеклянная посуда делится на три группы: 

1. Посуда общего пользования – пробирки, колбы, стаканы, во-

ронки, промывалки, палочки, трубочки. 

2. Посуда специального назначения – эксикаторы, промывные 

склянки, аппарат Киппа. 

3. Мерная посуда – мерные цилиндры, пипетки, бюретки, колбы. 

Наиболее употребляемая фарфоровая посуда: тигли, ступки, выпари-

вательные чашки, стаканы, шпатели, воронки Бюхнера. 
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1.7. Технохимические весы и правила взвешивания 

Технохимические весы имеют точность взвешивания 0,01 г. При 

взвешивании необходимо соблюдать следующие правила: 

1. Не переносить весы с одного места на другое. 

2. Перед взвешиванием проверить работоспособность и уравно-

вешенность весов. 

3. Не помещать на чашки весов горячие и грязные предметы. 

4. Снимать с чашек и класть на них грузы и разновесы можно толь 

при арретировании весов. 

5. Разновесы брать пинцетом и ставить на правую чашку, взвеши-

ваемый предмет помещать на левую чашку на бумаге или стеклянной пла-

стинке. 

6. Сначала записать массу и только потом убирать с весов грузы и 

разновесы. 

7. Неработающие весы надо арретировать. 

 

2. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1 
 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ, ОСНОВАНИЙ,  

КИСЛОТ И СОЛЕЙ 

 

Цель работы: на отдельных примерах ознакомиться с химическими 

свойствами некоторых представителей классов неорганических соединений. 

2.1. Экспериментальная часть 

2.1.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа, спиртовая горелка, пробирки, мел, негашеная из-

весть, 2 н и 1:1 растворы HCl, известковая вода, 2 н и 40 %-ный раствор ще-

лочи, растворы CuSO4, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, K2CrO4, металлические Zn и Cu, 

растворы фенолфталеина, лакмуса. 
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2.1.2. Свойства основных оксидов 

Кусочек негашеной извести поместить в пробирку и прилить 3-5 мл 

воды. Разболтать содержимое пробирки. Обратить внимание на раствори-

мость оксида и тепловой эффект реакции. Дать раствору отстояться. В про-

зрачный раствор прилить фенолфталеин или лакмус, наблюдать изменение 

окраски. К какому классу соединений относится полученное вещество? Со-

ставить молекулярное и ионное уравнение реакций и сделать вывод. Со-

держимое пробирки оставить для следующего опыта. 

2.1.3. Свойства кислотных оксидов 

Налить в пробирку несколько миллилитров дистиллированной воды, 

добавить лакмус. Затем пропустить из аппарата Киппа через подготовлен-

ный раствор углекислый газ. Какие изменения наблюдаются? О каком свой-

стве оксидов, подобных диоксиду углерода, свидетельствует этот опыт? 

2.1.4. Свойства щелочей 

В пробирку с раствором Са(ОН)2, полученным из опыта в п.2.1.2, 

прилить несколько капель концентрированной соляной кислоты. Наблю-

дать исчезновение окраски фенолфталеина. Составить ионное уравнение 

реакции. Какими еще свойствами обладают щелочи? Пропустить через про-

зрачный раствор известковой воды углекислый газ из аппарата Киппа. 

Написать соответствующее уравнение реакции. 

2.1.5. Получение и свойства нерастворимых оснований 

а) Налить в пробирку 2-3 мл раствора сульфата меди и добавить к 

нему столько же раствора щелочи. Полученный осадок нагреть, наблюдать 

изменение цвета. Оставить молекулярное и ионное уравнения реакции об-

разования гидроксида и его разложения, сделать вывод об устойчивости 

гидроксида к нагреванию. 

б) В пробирку налить 2-3 мл раствора соли алюминия, по каплям 

прибавлять раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделить на две 

пробирки, в одну прилить разбавленную кислоту, в другую – избыток рас-
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твора щелочи до растворения осадка. Составить молекулярные и ионные 

уравнения реакций и сделать вывод о свойствах гидроксида. 

2.1.6. Взаимодействие кислот с металлами 

На дно пробирки опустить 2-3 кусочка цинка. Прилить соляную кис-

лоту (1:1). Плотно закрыв большим пальцем отверстие пробирки, собрать 

выделяющийся газ, а затем поднести к нему горящую спичку. Какой газ 

выделяется? Всякий ли металл способен вытеснить этот газ из кислоты? 

Какие кислоты реагируют с металлом так же, как соляная? Составить урав-

нения реакций. 

2.1.7. Свойства солей 

Исследовать одно из свойств солей – взаимодействие их друг с дру-

гом. Для этого в пробирку налить несколько капель раствора соли свинца и 

добавить 2-3 капли раствора K2CrO4. Какие изменения наблюдаются? По 

какому признаку можно судить, что произошла реакция обмена? Составить 

молекулярное и ионное уравнения реакций. 

2.2. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

2.3. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Дописать и уравнять схемы реакций: 

K2O + HNO3 → ; ZnO + KOH → ; 

NaOH + CO2 → ; Cu(OH)2 + H2SO4 → ; 

Al(OH)3 + NaOH → ; Fe + HCl → ; 

Zn + H2SO4(разб.) → ; H3PO4 + KOH → ; 

HCl + AgNO3 → ; K3PO4 + CaCl2 → . 
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2. Осуществить следующие переходы: 

K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2; 

Al(OH)3 → Al(OH)2Cl → AlOHCl2 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2. 

 

3. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 

Цель работы: ознакомиться с методом экспериментального опреде-

ления эквивалентной массы вещества. 

3.1. Краткие теоретические сведения [2, c.14] 

Эквивалентом называется такое количество элемента или вещества, 

которое соединяется без остатка с 1 молем атомов водорода или замещает 

такое же количество водорода в химических реакциях. Масса одного экви-

валента элемента или вещества выражается в граммах и называется его эк-

вивалентной массой. 

Эквивалентная масса элемента определяется по формуле 

.
ть)(валентносВ

масса) (атомнаяА
Эm =  

Эквивалентные массы сложных веществ рассчитываются так: 

для кислоты  –       ;
ь)(основност

(кислота)М
Э ты)-m(к =  

для основания  –    ;
ть)(кислотнос

)(основанияМ
Эm(осн) =  

для соли  –              ,
Bn

(соли)М
Эm(соли) =  

где   n – число атомов Ме; 

В – валентность Ме. 
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Расчеты, связанные с определением эквивалента, производятся на ос-

новании закона эквивалентов: массы реагирующих друг с другом веществ 

пропорциональны их эквивалентным массам: 

.
Э

Э

V

m
;

Э

Э

m

m

2

1

2

1

V

m

2

1

m

m

2

1
==  

Эквивалентную массу можно найти опытным путем несколькими ме-

тодами: 

1) методом вытеснения, основанным на определении объема извест-

ного газа, вытесняемого данным количеством вещества; 

2) прямым измерением эквивалентной массы элемента, соединяюще-

гося с определенным объемом водорода или кислорода; 

3) исходя из процентного состава данного элемента с другим элемен-

том, эквивалентная масса которого известна; 

4) путем электролиза раствора или расплава данного вещества с по-

следующим расчетом на основании закона Фарадея: 

,
tI

96500m
Эm =  

где  m – масса выделившегося вещества, г; 

I – сила тока, А; 

t – время, с. 

В данной лабораторной работе эквивалентная масса металла опреде-

ляется методом вытеснения водорода из разбавленных кислот (кроме азот-

ной). 

3.2. Экспериментальная часть 

3.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор, состоящий из двух сообщающихся бюреток, закрепленных в 

штативе (рис.1). Навески магния массой от 0,02 до 0,03 г, 2 н раствор соля-

ной кислоты. 
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Рис.1. Прибор для определения эквивалентной массы металла: 

1 – бюретка с водой; 2 – воронка; 3 – пробирка с металлом 

и кислотой; 4 – пробка с соединительной трубкой 

 

3.2.2. Ход работы 

1. Испытать прибор на герметичность. Для этого надо отметить уро-

вень воды в бюретке 1, плотно закрыть ее пробкой 4. Затем бюретку 2 опус-

кать вниз. Если прибор герметичен, уровень воды во второй бюретке не 

должен резко изменяться. 

2. Получить навеску металла, записать ее массу. 

3. В слепой отросток пробирки 3 положить кусочек металла. 

4. В пробирку налить через воронку 5-6 мл раствора соляной кислоты 

так, чтобы он не попал на металл. 

5. Плотно закрыть пробирку пробкой, записать уровень воды в бю-

ретке (по нижнему мениску). 

6. Стряхнуть навеску металла в кислоту и наблюдать выделение водо-

рода, который будет вытеснять воду. 

7. По окончании реакции дать охладиться пробирке и записать объем 

выделившегося водорода. 

3

4

1

3

2
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8. Найти давление водяного пара при данной температуре по табл.1 и 

записать показания термометра и барометра. 

Таблица 1 

t, oC Па,P OH2
 t, oC Па,P OH2

 t, oC Па,P OH2
 

15 1701,16 19 2195,45 23 2803,29 

16 1816,88 20 2335,42 24 2976,58 

17 1935,52 21 2483,37 25 3260,54 

18 2062,15 22 2639,34   

 

3.3. Обработка результатов опыта 

1. Привести объем выделившегося водорода к нормальным условиям 

по формуле 

,
T

VP

T

VP

0

00
=  

где  P, V, T – данные условия; 

P0, V0, T0 – нормальные условия. 

При этом учесть, что под Р подразумевается парциальное давление 

водорода: 

,PPP ОHатмH 22
−=  

где Ратм – показания барометра; 

ОH2
P – данные табл.1. 

2. Рассчитать эквивалентную массу металла: 

,
Э

Э

V

Mem

2H2 V

mMe

)H(0
=  

где 
2HVЭ = 11,2 л/моль. 

3. Определить процент ошибки опыта по формуле 

% ошибки = .100
Э

ЭЭ

теор
m

практ
m

теор
m

⋅
−
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3.4.. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

3.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Определить мольную массу атома элемента, если эквивалентная 

масса его равна 20, а валентность – 2. Какой это элемент? 

2. Какую валентность проявляет металл, если мольная масса его атома 

равна 207,21, а эквивалентная – 51,8 г/моль ? 

3. Бромид металла содержит 89,88 % брома (по массе). Определить 

эквивалентную массу металла. Какова формула бромида, если металл про-

являет валентность 3? 

4. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

0,4 г другого элемента. Найти эквивалентную массу этого элемента. 

5. Определить эквивалентную массу металла, если 3,4 г его иодида 

содержат 1,9 г иода, эквивалент которого равен 1 молю атомов. 

6. Определить эквивалентную массу свинца, если при нагревании 

1,036 г его в токе кислорода получено 1,116 г оксида. 

7. При сжигании 1 г металла требуется 462 мл кислорода (н.у.). Вы-

числить эквивалентную массу этого металла. 

8. При нагревании 4,3 г оксида металла было получено 580 мл кисло-

рода (при 17 оС и 113,05 кПа). Определить эквивалентную массу металла. 

9. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 мл во-

дорода, измеренного при 21 оС и давлении 104,5 кПа. Найти эквивалентную 

массу металла. 
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4. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ ГАЗА 
 

Цель работы: ознакомиться с методом определения и расчета моле-

кулярных масс газов. 

4.1. Краткие теоретические сведения [1, c.26; 2, c.15-18] 

Относительная молекулярная масса вещества – это масса молекулы, 

выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). Она складывается из отно-

сительных атомных масс элементов, входящих в состав вещества. Напри-

мер: 

Мr (CO2) = 12 + 16·2 = 44 а.е.м. 

Моль – такое количество вещества, в котором содержится столько же 

структурных единиц (молекул, атомов или ионов), сколько и в 12 г углерода 

(изотопа – 12). Число структурных единиц в 1 моле любого вещества посто-

янно – оно равно 6,02·1023 (число Авогадро). 

Масса одного моля, выраженная в граммах или килограммах, называ-

ется его молярной (или мольной) массой. Например: 

М (СО2) = 44 г/моль или 4,4·10-2 кг/моль. 

Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях (Р = 

=101325 Па, Т = 273 К) занимает 22,4 л или 2,24·10-2 м3. Этот объем называ-

ется мольным (Vм). 

Мольные массы газообразных веществ можно определить нескольки-

ми способами: 

1) По мольному объему – 

М(Х) = Vм  ρ, 

где ρ – плотность газа (Х). 

2) По относительной плотности (отношению масс равных объемов 

различных газов при одинаковых условиях) – 

.
m

m
Д

2

1
отн =  
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Но так как .
М

М
Дто,

M

M

m

m

2

1
отн

2

1

2

1
==   Отсюда М1 = Дотн М2. 

Чаще всего молярную массу определяют, имея относительные плот-

ности по водороду или по воздуху: 

М (Х) = 
2НД2 ;   М (Х) = 29Двозд. 

3) По уравнению Менделеева-Клапейрона – 

М (Х) = ,
VP

TRm
 

где R – 8,314 Дж/(моль·К) – газовая постоянная; 

Р – давление, Па; 

Т – температуре по шкале Кельвина (273 + t oC); 

V – объем, м3; 

m – масса данного объема газа, кг. 

4.2. Экспериментальная часть 

4.2.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа 1 с двумя промывными склянками Тищенко 2, напол-

ненными: одна – концентрированной серной кислотой (ρ = 1,84), другая – 

насыщенным раствором гидрокарбоната натрия; технохимические весы и 

разновесы; сухая плоскодонная колба 3 вместимостью 250-300 мл с проб-

кой, комнатный термометр, барометр, карандаш восковой, куски мрамора; 

раствор соляной кислоты (ρ = 1,19), мерный цилиндр (рис.2). 

Рис.2. Установка для определения молекулярной массы углекислого газа 

1
3

2
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4.2.2. Ход работы 

1. Взвесить на технохимических весах с точностью до 0,01 г сухую 

колбу с воздухом и пробкой. Положение нижнего края пробки отметить 

восковым карандашом. 

2. Наполнить колбу углекислым газом из аппарата Киппа. Трубку 

прибора  опускать  на  дно  колбы.  Медленно  пропускать  газ  в  течение  

3-4 мин. Быстро, но осторожно вынуть стеклянную трубку и закрыть колбу 

пробкой до отметки. 

3. Взвесить колбу с углекислым газом. Повторить опыт с заполнением 

колбы и взвешиванием, добившись постоянного результата. 

4. Определить объем колбы, наполнив ее водопроводной водой до 

пробки, измерить затем объем воды мерным цилиндром. 

5. Отметить температуру и давление. 

Все данные занести в табл.2. 

Таблица 2 

Масса колбы 
с воздухом и 
пробкой m1 

Масса колбы с 
углекислым газом 
и пробкой m2 

Объем кол-
бы V, мл 

Темпера-
тура t, оС 

Давление Р, 
Па 

     

4.3. Обработка результатов опыта 

1. По уравнению Менделеева-Клапейрона определить массу воздуха в 

колбе mвозд.  Привести в соответствие  единицы величин всех параметров 

(так, 1 мм рт.ст. = 133 Па; 1 мл = 1·10-6 м3). 

2. Вычислить массу колбы с пробкой без воздуха: 

mк = m1 – mвозд. 

3. Определить массу углекислого газа, заполнившего колбу: 

m(СО2) = m2 – mк. 

4. Рассчитать относительную плотность углекислого газа по воздуху: 

.
m

)m(CO
Д

возд

2
возд =  



 18

5. Вычислить молекулярную массу CO2 тремя предложенными в тео-

ретической части способами. 

6. Подсчитать процент ошибки опыта: 

% ошибки = .100
М

ММ

теор

практтеор
⋅

−
 

4.4. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

4.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Масса 1 л газа, измеренного при н.у., равна 2,143 г. Определить мо-

лярную массу газа и его относительную плотность по воздуху. 

2. 0,25 л газа (н.у.) имеют массу 0,903 г. Определить молярную массу 

газа. 

3. Масса 1 л газа при 21 оС и 96,23 кПа равна 2,52 г. Чему равны мо-

лекулярная масса газа и его относительная плотность по водороду? 

4. Вычислить молярную массу вещества, если установлено, что  масса 

0,06 л его при 360 К и давлении 69850 Па равна 0,13 г. 

5. При 27 оС и давлении 105,76 кПа объем газа равен 5 л. Какой объем 

займет это же количество газа при 39 оС и давлении 104 кПа? 

6. Масса колбы вместимостью 750 мл, наполненной при 27 оС кисло-

родом, равна 83,3 г. Масса пустой колбы составляет 82,1 г. Определить дав-

ление кислорода. 

7. Вычислить массу 1 м3 воздуха при 17 оС и давлении 83,2 кПа. 

8. Найти молекулярную формулу вещества, содержащего 93,75 % уг-

лерода и 6,25 % водорода, если плотность этого вещества по воздуху равна 

4,41. 

9. 5,1 г порошка, состоящего из магния и его оксида, обработали со-

ляной кислотой. При этом выделилось 3,74 л Н2 (н.у.). Сколько процентов 

магния содержалось в образце? 
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5 ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4 

ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с методом определения тепловых эффек-

тов реакций на примере реакции нейтрализации. 

5.1. Краткие теоретические сведения [2, с.76] 

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теп-

лоты, которое выделяется в результате процесса (экзотермическая реакция) 

или поглощается в ходе реакции (эндотермическая реакция). Раздел термо-

динамики, рассматривающий закономерности протекания термохимических 

реакций, называется термохимией. 

Термохимические уравнения реакций имеют свои особенности:  

1. Тепловой эффект, выражаемый в килоджоулях, относится к тaкому 

количеству молей веществ, которое соответствует коэффициентам:  

2Н2  +  О2  =  2Н2О(ж) + 571,6 кДж (экзотермическая реакция);  
2 моль  I моль    2 моль 

0,5 N2  +  0,5 02 �  N0 − 180 кДж (эндотермическая реакция).  
0,5 моль     0,5 моль   1 моль 

2. В уравнениях с тепловыми эффектами возможны дробные коэффи-

циенты. 

3. Под формулами веществ отмечают агрегатное состояние их, так как 

тепловой эффект зависит от аллотропной разновидности агрегатного состо-

яния вещества: 

2Н2 + 02 = 2Н20 (пар) + 483,6 кДж. 

Сравнить тепловой эффект рассмотренной реакции с тепловым эф-

фектом образования жидкой воды. 

4. С термохимическими уравнениями можно производить все алгеб-

раические действия. 

Существует две системы знаков теплового эффекта реакции. В термо-

химии рассматривается энергетика химических процессов с точки зрения 
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внешнего наблюдателя; при этом экзотермический эффект отмечается +Q , 

а эндотермический эффект отмечается -Q . В термодинамике процессы рас-

сматриваются с точки зрения изменения запаса энергии в самих веществах. 

Поэтому система знаков здесь противоположная. Тепловой эффект обозна-

чается как изменение энтальпии системы ∆Н. Энтальпия - это сложная тер-

модинамическая функция, представляющая собой сумму внутренней энер-

гии и работы расширения системы: 

Н = U + P V. 

Тепловой эффект реакции равен разности между суммой энтальпий 

конечных продуктов и суммой энтальпий исходных веществ: 

∆Нр-ции = Σ Нконеч − Σ Нисх. 

Поэтому в случае экзотермической реакции ∆Н < О (Q > 0), а в случае 

эндотермической – ∆Н > О (Q < 0). 

Если тепловой эффект относится к одному молю вещества, образо-

ванного  из простых веществ, и измерен при стандартных условиях (Р = 

=105 Па и Т = 298К), то он называется стандартной теплотой образования, 

или энтальпией образования соединения. Например: 

.моль/кДж8,241H

;моль/кДж8,285H

0
)пар(ОН.обр,298

0
)ж(ОН.обр,298

2

2

−=∆

−=∆

 

По стандартным энтальпиям образования, вынесенным в справочники 

термодинамических величин, можно судить о прочности соединения и рас-

считать тепловые эффекты сотен тысяч химических реакций. Расчет прово-

дится по основному закону термохимии (закону Гесса): тепловой эффект 

реакции зависит только от начального и конечного состояний реагирующих 

веществ и не зависит от пути, по которому протекает реакция. Отсюда сле-

дует, что тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот 

образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных 

веществ с учетом коэффициентов:  

∆Нр-ции = Σ ∆Н0
обр.конеч − Σ ∆Н0

обр.исх. 
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Например, для реакции: 
С2Н5ОН + 3О2 → 2СО2 + 3Н2О(ж) 

.НН3Н2(H 0
ОННС.обр,298

0
OH.обр,298

0
СО.обр,298циир

)ж(52)ж(22
∆−∆+∆=∆ −  

Энтальпия образования простых веществ равна нулю. 

5.2. Экспериментальная часть 

5.2.1. Приборы и реактивы 
 

Калориметр (рис.3) состоит из стеклянного стакана вместимостью 0,8 

л, в который вставлен другой стакан, вместимостью 0,5 л. Стаканы закрыты 

деревянной крышкой с отверстиями, в которые вставлены мешалка, точный 

термометр (цена деления 0,1°) и воронка для наливания раствора, мерный 

цилиндр, технохимические весы, разновесы, 1 н растворы едкого натра и 

соляной кислоты. 

Рис.3. Общий вид калориметра 
 

5.2.2. Ход работы 

Взвесить на технохимических весах внутренний стакан. Отмерить ци-

линдром 100 мл 1 н раствора едкого натра и влить в стакан. Размешать ме-

шалкой и измерить температуру с точностью до 0,1°C (t1). Отмерить цилин-

дром  100 мл  1 н раствора соляной кислоты, быстро вылить ее через ворон-

ку в сосуд и, перемешивая мешалкой, отметить самую высокую температу-

ру раствора (t2). 
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5.2.3. Обработка результатов опыта 

I. Рассчитать количество выделившейся теплоты по формуле 

q = ∆t Σc, 

где  ∆t = t2 – t1;  

Σc = m1c1 + m2c2 – сумма теплоемкостей; 

m1, m2 – массы внутреннего стакана и раствора соответственно 

(плотность раствора принять за единицу);  

c1 - удельная теплоемкость стекла, с1 = 0,75 Дж/(г·К);  

с2 - удельная теплоемкость раствора, с2 = 4,17 Дж/(г·К). 

2. Вычислить массу HCI в, 100 мл 1 н раствора по формуле  

,
1000

VЭC
m

ра-рМН
HCl

HCl
=  

где   СН = 1 н;   

Vр-ра = 100 мл; 

HClMЭ – эквивалентная масса HCl, г/моль. 

3. Пересчитать тепловой эффект реакции нейтрализации Q на 1 эк-

вивалент кислоты: 

.
Э

Q

m

q

HClMHCl
=  

4. Определить процент ошибки опыта,  если обычно  при  нейтрали-

зации 1 эквивалента сильной кислоты 1 эквивалентом сильной щелочи вы-

деляется 57,1 кДж теплоты: 

% ошибки = ,100
H

)НH(

теор

практтеор

∆

∆−∆
 

где  ∆Нпракт. = -Q;   

∆Hтеор.   = -57,1 кДж. 

5. Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации со-

ляной кислоты едким натром. 
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5.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Сделать рисунок прибора. 

5.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. При соединении 18 г алюминия с кислородом выделяется 547 кДж 

теплоты. Составить термохимическое уравнение реакции. 

2. Термохимическое уравнение реакции разложения известняка: 

CaCO3(к) = СаО(к) + СО2(г) – 157 кДж. 

Сколько теплоты затрачивается на разложение I кг известняка, со-

держащего 10 % примесей ? 

3. Определить тепловой эффект реакции сгорания ацетилена 

С2Н2 + О2 → СО2 + Н2О(пар) 

по стандартным энтальпиям образования веществ и рассчитать, сколько 

теплоты выделится при сгорании 1,12 л ацетилена (н.у.) ? 

4. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 кг метилового спирта 

по схеме:  

СН3ОН(ж) + О2 →  СО2 + Н2О(ж) ? 

5. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж теплоты и получилось 

16,00 г SO2. Определить стандартную энтальпию образования SO2. 

6. Реакция горения аммиака происходит по схеме 

NH3 + 02 → N2 + Н20(ж). 

Образование 4,48 л N2 (н.у.) сопровождается выделением 153,3 кДж 

теплоты.    По  этим  данным  вычислить  тепловой эффект  реакции  и  

стандартную   энтальпию   образования   аммиака,  если  0
)ж(OH,298 2

H∆  =  

-285,8 кДж/моль. 
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7. Для сварки рельсов по методу алюминотермии используют смесь 

алюминия и оксида железа Fe304 Составить термохимическое  уравнение 

восстановления  Fе304 алюминием, если при образовании  1 кг железа выде-

лилось 6340 кДж теплоты. 

8. Вычислить теплотворную способность газа, содержащего 60 % Н2  

и  40 % СН4, используя справочные данные по ∆Н0
298 образования веществ. 

(Теплотворной  способностью  называется  количество  теплоты,  выделяе-

мой 1 т или 1 м3 топлива при полном его сгорании). 

9. Определить ∆Н0
298 образования этилена, используя следующие 

данные: 

С2Н4(г) + 3 02(г) = 2С02(г) + 2Н20(г) ; 

;кДж1323H0
циир −=∆ −         ;кДж5,393H0

СО,298 2
−=∆  

.моль/кДж8,241H0
)г(OH,298 2

−=∆  

10. Вычислить ,H0
MgCO.обр,298 3

∆  пользуясь следующими данными: 

MgO(тв.) + CO2(г) = MgCO3(тв.); 

0
циирН −∆ = -117,7 кДж;          ;моль/кДж5,393H0

)г(CO,298 2
−=∆  

.моль/кДж6,1203H0
OgM,298 −=∆  

11. Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены алю-

минием: CaO, FeO, РbО, CrO3 ? Ответ подтвердить расчетами. 

12. Пользуясь справочными данными, показать, что в стандартных 

условиях реакция ZnO(кр)  + Cu(кр) = CuO(кр) + Zn(кр) невозможна. 

 

6. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Цель работы: установить влияние концентрации, температуры и ка-

тализатора на скорость химической реакции. 
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6.1. Краткие теоретические сведения [1,с.166-174] 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного 

из реагирующих веществ в единицу времени при неизменном объеме си-

стемы: 

,
CC

V
12

21
τ−τ

−
±=  

где C1, С2 − молярная концентрация вещества соответственно в начальный 

момент и в конце реакции;  

τ2 – τ1 − промежуток времени, в течение которого произошел процесс. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, концен-

трации, температуры, катализатора, а для газов − и от давления. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом 

действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна про-

изведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень, 

равную коэффициентам. 

Для гомогенной системы nA + mB = An Bm выражение скорости реак-

ции имеет вид 

V = k [A] n [B]m, 

где k − константа скорости.  

Для гетерогенной системы в выражение скорости реакции твердые 

продукты не включаются. 

Влияние температуры на скорость реакции отражена в правиле Вант-

Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость реак-

ции возрастает в 2-4 раза: 

,
V

V
10

tt

t

t
12

1

2

−

γ=  

где γ − температурный коэффициент, γ = 2-4. 
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6.2. Экспериментальная часть 

6.2.1. Приборы и реактивы 

Секундомер, термометр, мерные цилиндры, три пронумерованные 

конические колбы вместимостью 50 мл, три пары пронумерованных проби-

рок. Растворы тиосульфата натрия (1M) и серной кислоты (2 н). 

 

6.2.2. Влияние концентрации на скорость реакции 

Исследовать влияние концентрации на скорость на примере реакции 

взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой:  

Na2S2O3(р-р) + H2SO4(р-р) = Na2SO4 + S↓ + H2SO3. 

Признак начавшейся реакции − легкое помутнение раствора от выпа-

дающей серы. Время необходимо фиксировать в самом начале появления 

мутного осадка. 

Заготовить три раствора с различной концентрацией тиосульфата, но 

одинаковых объемов. Для этого в пронумерованные колбы с помощью мер-

ных цилиндров вливать указанные в табл.3 количества раствора соли и ди-

стиллированной воды. В отдельном цилиндре приготовить заданный объем 

кислоты. В момент приливания кислоты к раствору соли включить секун-

домер. Записать время, прошедшее от сливания растворов до появления се-

ры. 

Результаты опыта записать в табл.3. 

Таблица 3 

Номер 
колбы 

Объем рас-
твора тио-
сульфата 

V, мл 

Объем ди-
стиллиро-
ванной во-
ды V, мл 

Концентра-
ция полу-
ченного 

раствора, С 

Объем рас-
твора сер-
ной кислоты 

V, мл 

Время 
τ, с 

Относи-
тельная 
скорость 

τ
=

1
V  

1 15 - 3 5   

2 10 5 2 5   

3 5 10 1 5   
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Начертить график зависимости скорости реакции от концентраций 

реагирующих веществ, выбрав соответствующий масштаб. Написать выра-

жение скорости прямой реакции по закону действия масс. 

Сделать вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на 

скорость химической реакции. 
 

6.2.3. Влияние температуры на скорость химической реакции 

В три пронумерованные пробирки налить по 5 мл раствора тиосуль-

фата натрия, в три других пробирки − по 5 мл раствора серной кислоты. 

Сгруппировать пробирки в три пары: раствор − кислота. 

Определить скорость реакции при комнатной температуре, слив со-

держимое первой пары пробирок в одну пробирку. Вторую пару пробирок 

поместить в стакан с нагретой водой и довести температуру до .комнt +10 С 

и также определить скорость реакции при более высокой температуре. Тре-

тью пару пробирок нагреть еще на 10°С выше предыдущей температуры, 

определить скорость протекания реакции. 

Результаты опытов записать в табл.4.  

Таблица 4 

Номер 
пары 
проби-
рок 

Объем 
раствора 
Na2S2O3  
V, мл 

Объем 
раствора 
H2SO4 
V, мл 

Темпера-
тура рас-
творов t, oC 

Время  
τ, с 

Относи-
тельная ско-

рость 
τ

=
1

V  

Темпера-
турный 
коэффи-
циент 

1 5 5 .комнt     

2 5 5 10t .комн +     

3 5 5 20t .комн +     

 

Построить график зависимости скорости реакции от температуры. 

Рассчитать средний температурный коэффициент. Что он показывает ? 

Сделать вывод о влиянии температуры на скорость химической реак-

ции. 
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6.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

6.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Написать выражение закона действия масс для следующих реак-

ций: 

2H2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж); 

С(тв) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г); 

2NO(г) + О2(г)  = 2NO2(г); 

Zn(тв)  + CO(г) = Zn(тв)  + CO2(г). 

2. В реакции С(тв) + 2H2(г) = CH4(г) концентрацию водорода увеличили в 

два раза. Во сколько раз возрастет скорость реакции ? 

3. Во сколько раз возрастет скорость реакции 2NО(г) + 02(г)= = 2NО2(г), 

если повысить давление в два раза ? 

4. Рассчитать начальную скорость реакции 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г), ес-

ли концентрация СО была равна 0,3 моль/л,  [О2] = 0,5 моль/л, а константа 

скорости − 0,4. 

5. При повышении температуры на каждые 10°С скорость некоторой 

реакции возрастает в два раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реак-

ции, если повысить температуру от 20 до 60 °С ? 

6. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы ско-

рость некоторой реакции, температурный коэффициент которой равен 

двум, увеличилась в восемь раз ? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температура по-

высилась на 30°, γ = 3 ? 
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8. При некоторых условиях в сосуде вместимостью 0,5 л находится 

0,003 моля NO2. Вычислить константу скорости прямой реакции 2NO2(г) → 

N2O4(г), если скорость реакции при данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Начальные концентрации веществ, участвующих в реакции N2(г) + 

3H2(г) = 2NH3(г), равны, моль/л: [N2] − 0,2; [H2] − 0,3; [NH3] − 0. Каковы кон-

центрации азота и водорода  в момент, когда концентрация аммиака станет  

равной  0,1 моль/л ? 

 

7. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 

КАТАЛИЗАТОР. СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 

Цель работы: установить опытным путем влияние катализатора на 

скорость химической реакции, проверить влияние изменения концентрации 

веществ на смещение химического равновесия. 

7.1. Краткие теоретические сведения [1,с.178-184] 

Катализатор − это вещество, которое увеличивает скорость химиче-

ской реакции, оставаясь при этом неизменным. Явление изменения скоро-

сти реакции с помощью катализатора называется катализом.  

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора объясняет-

ся образованием промежуточного продукта, за счет чего снижается энергия 

активации.  

Химическое равновесие − это такое состояние системы, когда ско-

рость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие 

количественно описывается константой равновесия. 

Для гомогенной химической реакции 

nA + mB � kC + lD 

в соответствии с законом действия масс выражения скорости прямой и об-

ратной реакций будут иметь вид: 

V1 = k1 [A] n [B]m;        V2 = k2 [C]k [D] l. 
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Так как в момент равновесия V1 = V2, то 

k1 [A] n [B]m = k2 [C]k [D] l; 

.
]B[]A[

]D[]C[

k

k
mn

lk

2

1 =  

Отношение констант скоростей 
2

1
k

k
обозначают К и называют константой 

равновесия, которая является постоянной при данной температуре величи-

ной. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шате-

лье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо внеш-

нее воздействие (изменить концентрацию, температуру, давление), то это 

воздействие благоприятствует той из двух противоположных реакций, ко-

торая ослабляет оказанное воздействие. 

При повышении концентрации одного из веществ равновесие смеща-

ется в сторону его расходования, а при понижении - в сторону его образо-

вания. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону уменьше-

ния объемов, а при понижении - в сторону увеличения. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндо-

термической реакции, а при понижении – в сторону экзотермической. 

7.2. Экспериментальная часть 

7.2.1. Приборы и реактивы 

Химический стакан вместимостью 50 мл, пробирки, стеклянная па-

лочка, мерный цилиндр, раствор хлорида железа (III) (разбавленный и кон-

центрированный), раствор роданида калия (разбавленный и насыщенный), 

растворы перманганата калия и серной кислоты (1:1), гранулированный 

цинк, кристаллический нитрат калия и хлорид калия.  
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7.2.2. Влияние катализатора на скорость реакции 

Приготовить раствор, состоящий из 1 мл КМnО4 и 5 мл H2SO4. Полу-

ченный раствор разлить в две пробирки. В одну из них насыпать немного 

KNO3 (как катализатор), затем в обе пробирки опустить по грануле цинка. 

Энергично встряхнуть пробирки. Наблюдать, в какой пробирке окраска ис-

чезнет быстрее. 

Цинк вытесняет из кислоты атомарный водород, который выполняет 

роль восстановителя перманганата: 

2KMnO4 + 3H2SO4 + 10H = K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

В результате реакции фиолетовый раствор КMnO4 обесцвечивается. 

Сравнить скорость обесцвечивания раствора в двух пробирках. В пробирке 

с KNO3 происходит вначале образование нитрита калия, играющего роль 

промежуточного соединения: 

KNO3 + 2H = KNO2 + H2O; 

5KNO2 + 3H2SO4 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5KNO3 + 3H2O. 

7.2.3. Смещение химического равновесия 

В химический стакан налить 20 мл дистиллированной воды, пять-семь 

капель разбавленного раствора FeCl3 и три капли разбавленного раствора 

KCNS. Полученный раствор размешать и разлить в четыре пробирки. В од-

ну пробирку добавить три капли концентрированного раствора FeCl3, в дру-

гую − три капли насыщенного раствора роданида калия, в третью − щепот-

ку кристаллов хлорида калия. Раствор в четвертой пробирке оставить для 

сравнения окраски. 

Как изменяется окраска в первых трех пробирках? В какую сторону 

смещается равновесие? Объяснить с точки зрения принципа Ле Шателье. 

Составить выражение константы равновесия для данной обратимой реакции 

FeCl3 + 3KCNS � Fe(CNS)3 + 3KCl. 
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7.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

7.4. Задачи и упражнения для самостоятельного решения 

1. В какую сторону сместится равновесие в следующих реакциях при 

повышении давления; при понижении температуры: 

4НС1(г) + O2(г) � 2Н2O(пар) + 2С12(г) + 113,4 кДж; 

N2О4(г) � 2NO2(г) − 23,2 кДж; 

SО2(г) + 1/2 O2(г) � SО3(г) + 95,2 кДж; 

С(гр) + Н2О(пар) � СO(г) + Н2(г) − 130,2 кДж ? 

2. Как можно изменить концентрации веществ, чтобы сместить рав-

новесие в сторону повышения выхода продукта в следующих реакциях: 

N2(г) + ЗН2(г) �  2NH3(г); 

С(гр) + 2Н2(г) � СН4(г); 

С0(г) + Н20(пар) � С02(г) + Н2(г) ? 

3. Как  сместится  равновесие  обратимой  реакции   2NO(г) + O2(г) � 

� 2NO2(г)  при увеличении давления в два раза ? 
4. В сосуде объемом 0,5 л помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. К мо-

менту равновесия образовалось 0,02 моль NH3. Вычислить константу рав-

новесия. 

5. Равновесие реакции 2NO2 � 2NO + O2  установилось при концен-

трациях, моль/л: [NO2] − 0,02; [NO] − 0,16; [02] – 0,08. Вычислить константу 

равновесия этой реакции. 

6. Вычислить равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции H2 + I2 � 

� 2HI, если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соот-
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ветственно, а равновесная концентрация [НI] =.0,8 моль/л. Вычислить кон-

станту равновесия.  

7. Равновесные   концентрации   веществ   в    обратимой   реакции   

N2 + ЗН2 � 2NH3 составляют, моль/л: [N2] = 4; [H2] = 9; [NH3] = 6. Вычис-

лить исходные концентрации азота и водорода и константу равновесия. 

8. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

Цель работы: научиться проводить расчет и приготовление раствора 

любой заданной концентрации. 

8.1. Краткие теоретические сведения [1] 

Истинным раствором называют однофазную систему переменного со-

става, состоящую из двух и более компонентов. Раствор состоит из раство-

рителя и одного или нескольких растворенных веществ, а также продуктов 

взаимодействия растворителя и растворенных веществ, если оно имеет ме-

сто. 

Состав раствора выражается концентрацией растворенного вещества. 

Концентрация раствора определяется количеством растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве (весовом или объемном) рас-

твора или растворителя. 

Растворы бывают разбавленными − с низкой концентрацией раство-

ренного вещества и концентрированными − с высокой концентрацией рас-

творенного вещества. 

Концентрацию растворов можно выразить следующими способами: 

1) массовая доля растворенного вещества ω − отношение массы рас-

творенного вещества к массе раствора: 

;
m

m

ра-р

вав−=ω  
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2) массовый процент С % − массовая доля растворенного вещества, 

выраженная в процентах, иначе − масса растворенного вещества, выражен-

ная в граммах, находящаяся в 100 г раствора (раньше массовый процент 

назывался процентной концентрацией): 

%;100
m

m
%С

ра-р

вав−=  

3) молярная концентрация С − число молей растворенного вещества, 

содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
Vва-Mв

1000m
С

вав−
=  

где V- объем, выраженный в миллилитрах; 

4) нормальная концентрация Сн - число эквивалентных масс раство-

ренного вещества, содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
VЭ

1000m
С

)вав(m

вав
н

−

−
=  

где  V− объем, выраженный в миллилитрах; 

5) моляльная концентрация Cm − число молей растворенного веще-

ства, содержащихся в 1000 г растворителя: 

;
mM

1000m
С

лярвав

вав
m

−−

−
=  

6) молярная доля вещества N − отношение числа молей данного ве-

щества (компонента) раствора к общему числу молей всех компонентов 

раствора: 

,N
i

вав

νΣ

ν
=

−
 

где  ν  - число молей; 

7) титр раствора Т − количество граммов растворенного вещества, со-

держащихся в одном миллилитре раствора при 20°С. 
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Кроме понятий "разбавленный раствор" и "концентрированный рас-

твор", существуют понятия "насыщенный раствор" и "ненасыщенный рас-

твор", эти понятия неэквивалентны. 

Насыщенный раствор − равновесная система раствора с растворен-

ными веществами. Насыщенный раствор при данной температуре образует-

ся тогда, когда растворяемое вещество прекращает растворяться. 

К насыщенному раствору применяют понятие растворимости, т.е. 

способности вещества растворяться в том или ином растворителе, образуя 

насыщенный раствор. Мерой растворимости вещества в данных условиях 

служит концентрация его насыщенного раствора. Концентрацию насыщен-

ного раствора чаще всего выражают тремя способами: 

1) количеством граммов растворенного вещества в 100 граммах рас-
творителя – 

;
m

100m
R

ля-р

вав−=  

2) количеством граммов растворенного вещества в 1 л раствора – 

,
V

1000m
R вав−=  

где  V − объем раствора, выраженный в миллилитрах; 

3) количеством молей растворенного вещества в 1 л раствора, т.е. мо-

лярной концентрацией – 

,С
VM

1000m
R рар.насыщ

ва-в

вав
−

−
=

⋅
=  

где V − объем раствора, выраженный в миллилитрах. 

Нормальная концентрация раствора и его объем, пошедшие на взаи-

модействие с другим раствором, связаны следующей зависимостью: 

.CVCV
2H2H11 =  
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8.2. Экспериментальная часть  

8.2.1. Приборы и реактивы 
 

Весы  технохимические  с  разновесами,  цилиндры мерные вмести-

мостью  50,  100, 200, 300 мл, стаканы мерные вместимостью 50, 100, 200, 

300 мл, палочки стеклянные, воронки конические, колбы мерные вместимо-

стью 50, 100, 200, 250 мл, ареометры, концентрированные растворы HCI, 

HNO3, H2SO4, Н2Oдист, NaCI, K2Cr2O7, CuSO4·5H2O. 

 

8.2.2. Приготовление раствора соли заданного массового процента 
 

Задание. Необходимо приготовить X г раствора вещества У, массовый 

процент которого в растворе равен С %. 

Студенты получают индивидуальные задания, варианты которых 

приведены в табл.5. 

Таблица 5 

№ 
пп 

Задание Расчеты 

ρ, г/мл 
 

Масса 
рас-
твора 
Х, г 

Соль У 

Процент-
ная кон-
центрация 
С, % 

Количество, г 
Нормаль-
ность рас-
твора СН, 
моль/л 

раство-
ренного 
вещества 

рас-
тво-
рите-
ля 

0 300 NaCl 2,0 6 294 0,346 1,0125 
1 50 NaCl 3,5     
2 100 NaCl 4,5     
3 150 NaCl 3,0     
4 100 NaCl 2,5     
5 250 NaCl 2,0     
6 75 K2Cr2O7 2,5     
7 100 K2Cr2O7 0,75     
8 125 K2Cr2O7 2,0     
9 150 K2Cr2O7 1,5     
10 175 K2Cr2O7 0,5     
11 50 CuSO4·5H2O 5,0     
12 75 CuSO4·5H2O 4,0     
13 100 CuSO4·5H2O 4,5     
14 125 CuSO4·5H2O 3,0     
15 150 CuSO4·5H2O 2,5     
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Прежде всего следует рассчитать массу соли, необходимую для при-

готовления раствора с заданной массовой процентной концентрацией. За-

тем определить массу воды, необходимую для приготовления раствора. Так 

как плотность воды OH2
ρ  = 1 г/мл, то надо отмерить цилиндром нужный 

объем воды в миллилитрах, численно равный массе, выраженной в граммах. 

Затем взвесить рассчитанную массу соли, перенести ее в стакан требуемой 

вместимости, влить отмеренное количество воды и размешать до полного 

растворения соли. После приготовления раствора следует рассчитать его 

нормальную концентрацию, для этого потребуется измерить ареометром 

плотность раствора. 

Все полученные результаты представить в виде табл.5. 

 

8.2.3. Приготовление раствора кислоты заданной  

нормальной концентрации из концентрированной кислоты 

 

Задание. Необходимо приготовить X мл раствора кислоты У, нор-

мальность которой CН, исходя из концентрированного раствора этой кисло-

ты. Каждый студент получает индивидуальное задание. Варианты заданий 

приведены в табл.6. 

Для приготовления раствора необходимо измерить с помощью арео-

метра плотность раствора концентрированной кислоты. По значению изме-

ренной плотности определить в справочной таблице [5] массовый процент, 

затем рассчитать объем концентрированной кислоты, необходимый для 

приготовления X мл раствора этой кислоты заданной концентрации СH. 

Отмерить рассчитанное количество концентрированной кислоты с 

помощью градуированной пипетки. Перенести отмеренный объем в мерную 

колбу требуемого объема X и довести объем раствора дистиллированной 

водой до метки.  

Все полученные результаты представить в виде табл.6. 
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Таблица 6 

№ 
пп 

Задание 
Исходный рас-
твор концентри-
рованной кислоты 

Приготовление раствора 

Объем 
Х, мл 

Кислота 
У 

Нормаль-
ная кон-
центрация 
СН, моль/л 

ρ, мл 

Массовый 
процент 
кислоты  
С, % 

Необходимый 
объем концент-
рированной 
кислоты V, мл 

Довести 
раствор 
до объе-
ма Х, мл 

0 50 HCl 2,00 1,183 36 8,75 50 
1 100 HCl 0,75     
2 100 HCl 0,60     
3 200 HCl 0,50     
4 250 HCl 0,35     
5 50 HNO3 2,25     
6 50 HNO3 1,75     
7 100 HNO3 0,75     
8 100 HNO3 0,60     
9 200 HNO3 0,50     
10 250 HNO3 0,35     
11 50 H2SO4 4,00     
12 50 H2SO4 5,00     
13 100 H2SO4 2,50     
14 100 H2SO4 3,00     
15 200 H2SO4 1,50     

 

8.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

8.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. Рассчитать массовый процент раствора, полученного растворением 

80 г сахара в 160 г воды. 

2. Рассчитать массы хлорида натрия и воды, необходимые для приго-

товления 250 г 2,5 %-го раствора. 

3. Рассчитать массовый процент раствора, полученного смешением 

300 г 10 %-го раствора HCI и 400 г 20 %-го раствора HCI. 
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4. Какова массовая доля серной кислоты в процентах в растворе, по-

лученном смешением 200 г 10 %-го раствора серной кислоты и 100 г 5 %-го 

сульфата натрия ?  

5. Какая  масса  серной  кислоты  необходима для приготовления 2 л 

2-молярного раствора ? 

6. 250 мл раствора содержат 7 г КОН. Какова молярная концентрация 

этого раствора ? 

7. Какая  масса  фосфорной  кислоты  необходима для приготовления 

2 л  0,1 н раствора ? 

8. Сколько  миллилитров  96 %-го  раствора  серной  кислоты  (ρ = 

=1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты ? 

9. Определить  молярность  36,5 %-гo  раствора  соляной кислоты (ρ = 

=1,18 г/мл). 

10. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осаждения 

2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа (III)? 

11. Для  нейтрализации  20 мл  2-молярного  раствора  H2S04 необхо-

димо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

12. Какой объем 80 %-го раствора H2S04 (ρ = 1,72 г/мл) необходим для 

реакции с 200 мл I,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

13. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции оса-

ждения в виде А1(0Н)3 с 200 мл 0,6 н раствора AICI3 ? 

14. Смешали 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 6 %-го 

раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного осадка ?  

15. Для приготовления насыщенного раствора KCI при 40 оС (313 К) 

взято 50 г воды и 20 г KCI. Какова растворимость KCI в воде при данной 

температуре? 

16. В 300 г горячей воды растворено 219 г K2Cr2O7. Найти массу кри-

сталлов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 293 К. Известно, что растворимость K2Cr2O7, при 293 К равна 

13,1 г на 100 г H2O. 
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9. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Цель работы: ознакомиться с поведением электролитов в водных 

растворах. 

9.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 

Электролитическая диссоциация – распад молекул на ионы под дей-

ствием молекул растворителя. Электролиты – вещества, способные подвер-

гаться электролитической диссоциации. К электролитам относятся кислоты, 

соли и основания. 

Способность к электролитической диссоциации характеризуется сте-

пенью электролитической диссоциации α, т.е. отношением концентрации 

молекул, подвергшихся распаду на ионы, к концентрации всех молекул как 

продиссоциированных, так и непродиссоциированных: 

%.100
С

C

общ

продис
=α  

Степень диссоциации может быть выражена как в долях единиц, так и 

в процентах. 

Электролиты считают сильными при  α ≥ 30 %; к ним относятся неко-

торые кислоты (HCI, HN03, HMnО4, НСlO4, НI, НВг и др.), щелочи и боль-

шая часть солей. 

Запись электролитической диссоциации сильных электролитов: 

HCl → H+ + Cl̄  ; 

Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH̄ ; 

Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + −2
4SO3 . 

Для электролитов средней силы 3 <α < 30 %. К ним относятся, напри-

мер, H3PО4, Mg,(OH)2. Для слабых электролитов  α < 3 %. К слабым элек-

тролитам относятся некоторые кислоты (H2S, H2CO3, HCN, CH3COOH и 

др.), нерастворимые основания, а также NH4OH и H2O.  
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Запись электролитической диссоциации электролитов средней силы и 

слабых электролитов: 

H2CO3¯ �  H+ + HCO3¯; 

HCO3¯ � H+ + −2
3CO ; 

Cu(OH)2 � CuOH+ + OH̄ ; 

CuOH+ � Cu2+ + OH̄ , 

т.е. электролитическая диссоциация ступенчатая и обратимая. 

Количественно обратимые процессы в условиях установившегося 

равновесия можно описать с помощью константы равновесия. Так, для 

угольной кислоты: 

I ступень: H2CO3 � H+ + HCO3¯, 

;105,4
]COH[

]HCO[]H[
'Kq 7

32

3 −
−+

⋅==  

II ступень: −
3HCO � H+ + ,CO2

3
−  

.107,4
]HCO[

]CO[]H[
''Kq 11

3

2
3 −

−

−+

⋅==  

Для суммарного процесса:  H2CO3 � 2H+ + −2
3CO , 

''KqKq'
]COH[

]CO[]H[
Kq

32

3
2

общ
==

−+

 

(в квадратных скобках приведены равновесные молярные концентрации). С 

точки зрения электролитической диссоциации кислотой называют электро-

лит, образующий в растворе катионы водорода Н+ (точнее Н+ + Н2О → Н30
+ 

− катионы гидроксония), а основанием − электролит, образующий анионы 

гидроксила ОН¯. 

Амфотерные гидроксиды типа Ме(OН)n диссоциируют одновременно 

по типу основания и по типу кислоты: 
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H+ + HZnO2¯     �      Zn(OH)2    �    ZnOH+ + OH̄  

�                                          � 
+−

+ HZnO2
2                                       Zn2+ + OH̄  

при добавлении щелочи                      при добавлении кислоты 

H+ + OH̄   →  H2O                             H+ + OH̄  → H2O 

                  
и равновесие смещается влево             и равновесие смещается вправо 

Реакции в растворах электролитов между ионами с образованием 

наименее диссоциируемых веществ называют ионообменными реакциями. 

Уравнения ионообменных реакций, в которых реагирующие вещества пред-

ставлены в виде ионов, называют ионными уравнениями. Ионное уравнение 

отражает реальный процесс в ионообменных реакциях. Ионообменные ре-

акции протекают в сторону образования малодиссоциируемых веществ: 

слабых электролитов, нерастворимых веществ − осадков, газов, комплекс-

ных ионов. Например: 

1. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + 2NaCl; 
               (молекулярное уравнение) 

2Na+ + −2
4SO  + Ba2+ + 2Cl̄  → BaSO4 + 2Na+ + 2Cl̄ ; 

               (полное ионное уравнение) 

−2
4SO  + Ba2- → BaSO4. 

              (краткое ионное уравнение) 

2. Ca(OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O; 

Ca2+ + 2OH̄  + 2H+ + 2Cl̄  → Ca2+ + 2Cl̄  + 2H2O; 

H+ + OH̄  → H2O. 

3. Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2; 

2Na+ + −2
3CO + 2H+ + −2

4SO  → 2Na+ + −2
4SO  + H2O + CO2; 

−2
3CO + 2H+ → H2O + CO2. 

4. Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O; 

Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]
2+ + 2OH̄  + 4H2O. 
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9.2. Экспериментальная часть 

9.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор для проверки электропроводности раствора (рис.4), растворы 

сахара (1M), глюкозы (1M), глицерина (1M), HCI (1н), NaOH (1н), NaCI 

(1н), СН3СООНконц , CH3COOH (1н), NH4OH (1н), NH4OHконц, H2SO4 (1н), 

BaCl2 (1н), Na2SO4 (1н), H2SO4конц, Al2(SO4)3 (1н), ZnSO4 (1н), сухие соли − 

NH4Cl, NaCH3COO. 

Рис.4. Прибор для проверки электропроводности раствора: 
1 – исследуемый раствор;  2 – стакан химический;  3 – изолятор; 
4 – электрохимическая лампа накаливания;  5 – шнур с вилкой; 
6 – электроды 

9.2.2. Электропроводность растворов электролитов и неэлектролитов  

(демонстрационный опыт) 

Электрическая проводимость водных растворов электролитов обу-

словлена направленным движением ионов: катионов − к катоду, анионов − 

к аноду. Для различных веществ с одинаковой концентрацией сила элек-

трического тока является функцией степени электролитической диссоциа-

ции: чем выше α , тем больше сила тока, а значит, тем ярче загорается лам-

почка. По интенсивности свечения лампочки дается сравнительная оценка 

силы электролитов. 
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Диссоциация дистиллированной воды. Налить в стакан 30-50 мл ди-

стиллированной воды. Включить прибор в электрическую сеть. Почему 

лампочка не зажигается? Написать уравнение электролитической диссоциа-

ции воды. 

Электролиты и неэлектролиты. Последовательно наполнить ста-

каны растворами сахара, глюкозы, глицерина, HCI, NaOH и NaCI и изме-

рить электрическую проводимость. После каждого замера промыть дистил-

лированной водой электроды. Отметить зажигание лампочки в растворах 

электролитов. Указать вещества-электролиты и вещества-неэлектролиты. 

Написать уравнения электролитической диссоциации веществ-

электролитов. 

Электролиты сильные и слабые. Провести аналогичные исследова-

ния раствором HCI, NaOH, CH3COOH и NH4OH. Указать сильные и слабые 

электролиты. Написать уравнения их электролитической диссоциации. 

Зависимость степени диссоциации от концентрации электроли-

та. Проверить закон разбавления Освальда, согласно которому при разбав-

лении раствора слабого электролита степень его диссоциации увеличивает-

ся по формуле 

,
C

Kq
=α  

где Kq − константа диссоциации электролита; 

С − его молярная концентрация. 

Налить в стакан 10-15 мл СН3СООН концентрированной, опустить 

электроды, добавляя порциями дистиллированную воду, отметить интен-

сивность свечения лампочки. Опыт повторить с концентрированным 

NH4OH. Объяснить наблюдения. 

Образование сильного электролита из слабых.  В один стакан 

налить 20-30 мл СН3СООН (1н), в другой − 20-30 мл NH40H (1н). Измерить 

их электропроводность. Смешать оба раствора и измерить электропровод-

ность полученного раствора. Что наблюдается? Дать объяснения. Написать 

уравнения протекающей реакции и электролитической диссоциации полу-

ченного соединения. 
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9.2.3. Зависимость концентрации ионов водорода от степени 

электролитической диссоциации кислот 

Исследовать действие уксусной и соляной кислот одинаковой кон-

центрации (1н) на цинк. Для этого положить в две пробирки по кусочку 

цинка одинакового размера. Налить в первую пробирку 1-2 мл HCI, во вто-

рую – 1-2 мл CH3COOH. Наблюдать выделение газа. В какой пробирке и 

почему скорость выделения газа меньше ? Дать необходимые объяснения. 

Написать уравнения протекающих в пробирках реакций. 

 

9.2.4. Смещение ионного равновесия слабого электролита 

Влияние на диссоциацию слабой кислоты ее соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл СН3СООН (1н) и 2-3 капли метилоранжа. Отметить 

окраску индикатора. Чем она обусловлена ? В одну из пробирок добавить 

шпателем несколько кристалликов NaCH3COO. Встряхнуть содержимое до 

полного растворения внесенной соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнения электролитической диссоциации кислоты и 

соли. Показать смещение равновесия диссоциации СН3СООН, применив 

принцип Ле Шателье. 

Влияние на диссоциацию слабого гидроксида его соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл NН4OH (1н) и 2-3 капли фенолфталеина. В одну из про-

бирок добавить несколько кристалликов NH4CI или (NH4)2SO4. Встряхнуть 

несколько раз для растворения соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнение диссоциации NH4ОН и соли аммония. По-

казать смещение равновесия диссоциации NH4OH, применив принцип Ле 

Шателье. 
 

9.2.5. Ионообменные реакции 

Образование слабого электролита. В одну пробирку поместить не-

сколько кристалликов соли аммония и внести 1-2 мл концентрированной 

NaOH. В другую пробирку поместить несколько кристалликов ацетата 
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натрия и прибавить 1-2 мл концентрированной H2SO4. Подогреть поочеред-

но каждую пробирку. Отметить запах выделяющихся газов. 

Написать уравнения в молекулярном и ионном виде. 

Реакция нейтрализации. Поместить в пробирку 1-2 мл HCI (1н), до-

бавить несколько капель метилоранжа, а затем по каплям добавить NaOH 

(1н) до изменения окраски индикатора. Написать уравнение в молекуляр-

ном и ионном виде. 

Образование осадка. Налить в три пробирки по 1-2 мл раствора BaCI2 

(1н), добавить по 1-2 мл: в первую – Na2SO4 (1н), во вторую − H2SО4 (1н), в 

третью – Al2(SO4)3 (1н). 

Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 
 

9.2.6. Амфотерные электролиты 

Налить в пробирку 2-3 мл ZnSO4 (1н) и добавить по каплям NaOH 

(1н) до появления осадка. Содержимое пробирки разделить на две пробир-

ки. В первую добавить NaOH, во вторую − HCI (1н) до исчезновения осад-

ков. Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

9.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

9.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCI, КОН, 

C2H5ОH, СH3COOH, C5H13O6, CHCl3, HBr. 

2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые электро-

литы: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)2, KHCO3, NaH2PO4, CuOHCl, 

Fe(OH)2Br. Написать уравнения электролитической диссоциации. 
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3. Написать математическое выражение констант диссоциации сле-

дующих веществ: H3P04, Mn(OH)2, Fe(0H)3, HCN, H2S, NH4OH. 

4. Какова концентрация ионов С1¯ и Са2+ в 0,1 М растворе CaCI2, если 

степень диссоциации СаС12 65 % ? 

5. В каком из растворов концентрация ионов водорода выше: 0,001 М 

раствор HN03 и I М раствор CH3COOH ? 

6. Рассчитать концентрацию ионов Н+ в 0,4 М растворе H2S . 

7. Рассчитать константу диссоциации НСN, зная степень ее диссоциа-

ции, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

8. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций:  

CuSO4 + H2S → ; Fe(OH)2NO3 + HNO3 → ; 

NaHCO3 + NaOH → ; Fe(OH)2NO3 + KOH → ; 

CH3COOH + KOH → ; KCN + H2SO4 → ; 

(NH4)2SO4 + NaOH → .  

 

10. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9 

ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ. 

рН-МЕТРИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Цель работы: получить четкое представление о реакции среды, ме-

тодах ее определения; с помощью индикаторов и рН-метра изучить меха-

низм гидролиза различных солей. 
 

10.1. Краткие теоретические сведения [1, 2] 

10.1.1. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель 
 

Процесс диссоциации воды на ионы носит название аутопротолиза. 

Вода диссоциирует на ионы как слабый электролит: 

H2O  �  H+ + OH̄ ; 
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Более точно диссоциация протекает следующим образом:  

Н2O + Н2O  �  Н3O
+ + ОН¯, 

где Н3О
+ – ион гидроксония. 

Произведение концентрации ионов водорода и ионов гидроксила в 

любом растворе есть величина постоянная. При 22°С [H+]·[OH¯] = 10-14. Это 

произведение носит название ионного произведения воды. От величины 

[H+] и сопряженной с ней [OH¯] зависит кислотность или щелочность сре-

ды. 

Нейтральная среда раствора  [H+] = [OH¯]  = 10-7 моль/л; кислая среда 

раствора [Н+] > 10-7 моль/л или [OH¯] < 10-7 моль/л; щелочная среда раство-

ра [H+] < 10-7 моль/л или [OH¯] > 10-7 моль/л. 

Количественной характеристикой кислотности среды является водо-

родный показатель рН, равный отрицательному значению логарифма кон-

центрации ионов водорода: 

рН = − lg [Н+]. 

Аналогично существует гидроксильный показатель рОН: 

рОН = − lg [OH¯]. 

Известно, также, что рН + рОН = 14. В нейтральной среде рН = рОН = 7, в 

кислой среде рН < 7, а рОН > 7, в щелочной среде рН > 7, а рОН < 7. 
 

10.1.2. Определение значения рН 
 

Традиционный способ наиболее простой, однако с низкой точностью 

− это способ определения рН с помощью индикаторов − веществ, меняю-

щих окраску в зависимости от концентрации ионов водорода. 

Индикаторы характеризуются интервалом рН перехода окраски. 

Наиболее широко используют индикаторы, приведенные в табл.7. 
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Таблица 7 

 

Индикатор 
Среда (цвет и интервал рН) 

кислая нейтральная щелочная 

Метилоранж 
Оранжевый (4>pH>3,1) 
Красный (pH < 3,1) 

Желтый Желтый 

Лакмус Красный (pH < 5) 
Фиолетовый 

(8>pH>5) 
Синий (pH>8) 

Фенолфтале-
ин 

Бесцветный Бесцветный 
Бледно-розовый (pH>8) 
Малиновый (pH>9,8) 

 
Часто пользуются индикаторной бумагой, на которую наносят инди-

катор. Универсальная индикаторная бумага может менять цвет в широком 

интервале рН, например, от рН = 1 до рН = 14. 

Второй способ − это определение рН с помощью прибора, он характе-

ризуется высокой точностью. В лабораториях используют приборы  рН-340, 

рН-262, ЭВ-74 и др. 

Датчиком величины рН раствора (индикаторным электродом) служит 

стеклянный электрод, мембранная ЭДС которого зависит от концентрации 

ионов водорода в растворе. Внутри стеклянного электрода находится кон-

тактный электрод − серебряная проволока, покрытая тонким слоем хлорида 

серебра, опущенная в стандартный 0,1 М раствор HCI. 

Разность потенциалов, возникающая на стеклянной мембране, являет-

ся функцией разности концентрации ионов водорода в стандартном и ис-

следуемом растворе. Потенциал стеклянного электрода сравнивается по-

тенциометрически с потенциалом стандартного хлорсеребряного насыщен-

ного электрода сравнения (рис.5). 

Элементы измерительной схемы прибора и электронный усилитель, с 

которыми связан датчик ДЛ-02, размещены в металлическом корпусе. Все 

ручки управления выведены на наклонную лицевую панель, на которой 

установлен милливольтметр со шкалой рН = 1-14. Предусмотрена возмож-

ность ручной и автоматической компенсации измерения характеристик 

электродной системы при измерении температуры раствора. Настраивают 

рН-метр по буферным растворам. 
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Рис. 5. Датчик ДЛ-02: 

1 − штанга с треногой; 2 − стандартный хлорсеребряный электрод; 

3 − бачок с насыщенным раствором KCI; 4 − защитные экраны; 

5 − стеклянный электрод; 6 − электролитический ключ; 

7 − стаканчик с исследуемым раствором; 8 − столик 
 

10.1.3. Гидролиз солей 
 

Гидролизом солей называется взаимодействие ионов соли с водой, 

приводящее к образованию малодиссоциируемых веществ. 

В результате гидролиза солей меняется концентрация ионов Н+ или 

ОН¯, поэтому растворы многих солей показывают кислую или щелочную 

реакцию среды. 

По отношению к гидролизу различают несколько типов солей: 

1) Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кис-

лотой (протекает частично): 

а) Анион слабой кислоты одновалентен:  

CH3COONa + H2O � CH3COOH + NaOH,  

в ионном виде 

CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + OH̄ .  

2

6

3

14

5

7

8

ДЛ-02
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В растворе накапливаются ионы ОН¯, рН > 7, среда щелочная. 

б) Анион слабой кислоты многовалентен, гидролиз протекает ступен-
чато: 

I ступень – Na2C03 + H2O � NaHCO3 + NaOH, 

−2
3CO + H2O � HCO3¯ + OH̄ ;     pH > 7; 

II ступень обычно в нормальных условиях не протекает, она возможна 

в определенных условиях (нагревание, разбавление):  

NaHCO3 + H2O � H2CO3 + NaOH; 

HCO3¯ + H2O � H2CO3 + OH̄ . 

Количественной мерой гидролиза является константа гидролиза. Для 

первого типа солей 

.
K

K
K

кисл.сл

OH
гидр

2=  

2) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кис-

лотой: 

а) Катион слабого основания одновалентен: 

NH4Cl + H2O � NH4OH + HCl; 

NH4
+ + H2O � NH4OH + H+.  

В растворе накапливаются ионы Н+, рН < 7, среда кислая. 

б) Катион слабого основания многовалентен, гидролиз протекает сту-

пенчато, преимущественно по I ступени: 

I ступень – ZnCl2 + H2O � ZnOHCl + HCl; 

Zn2+ + H2O � ZnOH+ + H+. 

При определенных условиях (повышение температуры, разбавленные 

растворы) гидролиз может частично идти и по II ступени:  

II ступень – ZnOHCI + H2O �  Zn(OH)2 + HCI; 

ZnOH+ + H2O � Zn(OH)2 + H+. 



 52

Для второго типа солей 

.
K

K
K

осн.сл

OH
гидр

2=  

3) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кисло-

той, протекает в значительной степени: 

NH4CH3COO + H2O � CH3COOH + NH4OH; 

NH4
+ + CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + NH4OH. 

рН раствора близок к 7 и зависит от силы кислоты и основания: 

.
KK

K
K

осн.слкисл.сл

OH
гидр

2=  

Иногда в случае образования осадка и газа гидролиз протекает до полного 

разложения соли, например: 

Cr2S3 + 6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2S. 

4) Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой, гид-

ролизу не подвергаются, например: 

NaCI + Н2О �; 

Na+ + Cl̄  + Н2О � . 

Так как в продуктах реакции нет слабого электролита, то равновесие 

полностью смещено влево, т.е. гидролиз не происходит, раствор нейтрален, 

рН = 7. 
 

10.2. Экспериментальная часть 

10.2.1. Приборы и реактивы 
 

Химические стаканы вместимостью 50 мл; рН-метр; Al2(SO4)3 (0,1н), 

СН3СООН (0,1 н), NH4OH (0,1 н), CH3COONa (0,1 н), NH4Cl (0,1 н), Na2CО3 

(0,1 н), Н2ОДИСТ, ZnCl2 (0,1 н),  NaNО3  (0,1 н). 
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10.2.2. Окраска индикаторов в различных средах 
 

Налить в шесть пробирок по 2-3 мл дистиллированной воды и доба-

вить в две из них раствор лакмуса, в две другие – метилоранж, в две по-

следние − фенолфталеин (по несколько капель). Записать окраску индика-

торов в нейтральной среде. Добавить в пробирки с разными индикаторами 

по несколько капель щёлочи, в другие три пробирки – по несколько капель 

раствора соляной кислоты. Записать результаты в виде табл.7. 
 

10.2.3. Гидролиз солей. Определение рН среды с помощью рН-метра 
 

Вначале подготовить рН-метр к работе: 

1.  Подключить рН-метр в сеть 220 В с помощью сетевого шнура, 

включить прибор, повернуть ручку "Сеть" по часовой стрелке, при этом за-

горается контрольная лампочка. Прибору дать прогреться в течение 30 мин. 

2.  Ручку "Температура раствора" установить на значение температу-

ры исследуемого раствора. Переключатель "Размах" зафиксирован в поло-

жении "15 рН". 

3. Проверку и настройку рН-метра провести по одному из стандарт-

ных буферных растворов (например, с рН = 1,68; 3,56; 4,06; 6,86; 9,22). 

Применять буферный раствор, рН которого находится в том же диапазоне 

измерения, что и рН исследуемого раствора. Перед каждым погружением в 

стандартный или исследуемый раствор электроды тщательно промыть ди-

стиллированной водой и чрезвычайно осторожно удалить избыток воды с 

их поверхности фильтровальной бумагой. В стакан налить стандартный бу-

ферный раствор с соответствующим значением рН и опустить в него элек-

троды. 

4. Переключатель "Пределы измерения" установить на соответству-

ющий диапазон измерения (например, в положение 1-2 рН, если буферный 

раствор имеет рН = 1,68 и т.д.). Переключатель "Размах" перевести в поло-

жение "3рН". Ручкой потенциометра "Еи" установить стрелку прибора на 
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деление шкалы, отвечающее значению рН стандартного раствора. Пере-

ключатель "Размах" установить снова в положение "15рН". 

5. Проверить показания прибора по стандартным буферным раство-

рам: 4,06 – на диапазоне 2-5 рН; 6,88 – на диапазоне 5-8 рН; 9,22 – на диапа-

зоне 8-11 рН. Проверить показания прибора по буферным растворам 1,66 и 

9,22 рН на диапазоне 1-14 рН. 

6. Для измерения рН исследуемого pacтвора поместить электроды в 

стакан, отметить показания стрелки по нижней шкале и после установления 

переключателей "Пределы измерений" и "Размах" на соответствующих 

диапазонах рН провести отсчет по верхней шкале прибора. 

7. По окончании работы выключить прибор и отключить его от сети. 

Электроды промыть Н2Одист и оставить в Н2Одист. В пять стаканов налить по 

10-15 мл: в первый стакан − Na2CO3 (0,1 н), во второй − NaCH3COO (1 н), в 

третий − NH4CI (0,1 н), в четвертый − ZпС12  (1 н), в пятый − NaNO3 (0,1 н). 

Измерить значения рН этих растворов с помощью рН-метра. Какие из 

исследуемых солей подвергаются гидролизу ? Составить уравнения гидро-

лиза в молекулярном и ионном виде. 
 

10.2.4. Взаимное усиление гидролиза солей 
 

К 5-6 каплям сульфата алюминия прибавить такой же объем карбона-

та натрия. Какой газ выделился и какой образовался осадок? Написать 

уравнение совместного гидролиза данных солей в молекулярном и ионном 

виде. 
 

10.2.5. Влияние температуры на гидролиз 
 

К раствору ацетата натрия прилить 1-2 капли фенолфталеина. Заме-

тить интенсивность окраски индикатора. Нагреть пробирку с раствором до 

кипения. Как изменилась интенсивность окраски индикатора? Объяснить 

полученный результат. Написать уравнения гидролиза в молекулярном и 

ионном виде. 
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10.3. Содержание отчета 
 

1. Название лабораторной работы. 

2. Ее цель. 

3. Отчет по опыту 10.2.2 представить в виде табл.7. Отчет по опыту 

10.2.3 должен описывать устройство, принцип и порядок работы рН-метра, 

данные по рН различных солей представить в виде таблицы, составить 

уравнения гидролиза в молекулярном и ионном виде.  
 

10.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Каково значение рН раствора, концентрация ионов ОН¯ которого 

равна 10 моль/л ? 

2. Какова концентрация ионов водорода и ионов гидроксила раствора, 

рН которого равен 6,3 ? 

3. Определить рН растворов сильных электролитов: 

а) 0,1 М раствора HN03 (α = 0,92); 

б) 0,01 М раствора КОН' (α = 0,93). 

4. Определить рН 0,6 М раствора HCI (Кq, = 3,2·10-8).  

5. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих 

солей: СН3СOОК, NaCN, K3PO4, NH4CI, CuCI2, A12(SO4)3, NH4N03, Na2C03, 

AI 2S3, KCI, FeS04. Указать характер среды водных растворов этих солей. 

6. Рассчитать константу гидролиза и рН водных растворов следующих 

солей: 

а) 0,2 М раствор CH3COONa; 

б) 0,05 М раствор NH4CI. 

7. Написать уравнение совместного гидролиза двух солей: Cr2(SO4)3 и 

Na2S. 
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11. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 10 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с особенностями окислительно-

восстановительных реакций, с важнейшими окислителями и восстановите-

лями, приобрести навыки расстановки коэффициентов двумя методами. 
 

11.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Химические реакции, сопровождающиеся изменением степени окис-

ления элементов, называются окислительно-восстановительными (ОВР). 

Под степенью окисления понимают условный заряд атома, который опре-

деляется числом общих электронных пар, смещенных от одного элемента 

(знак «плюс») к другому (знак «минус»). Если электронные пары не смеще-

ны, степень окисления равна нулю. 

Процесс отдачи электронов в химическом процессе, приводящий к 

повышению степени окисления элемента, называется окислением, а эле-

мент, теряющий электроны, − восстановителем. В роли восстановителей 

могут выступать нейтральные атомы металлов (К, Na, AI, Mg, Zn и др.), 

элементарные отрицательные ионы (I¯, Br̄ , Cl̄ , S2- и др.), а также сложные 

анионы, молекулы, катионы металлов, в которых элемент проявляет одну из 

низких степеней окисления ++−−− 22
222

2
3 Zn,Fe,SO,CrO,NO,SO( и т.п.). 

Процесс принятия электронов, приводящий к понижению степени 

окисления элемента, называется восстановлением, а элемент, принимаю-

щий электроны, − окислителем. В роли окислителя выступают простые ве-

щества, образованные неметаллами (F2, O2, CI2, Br2, I2, S и др.); катионы ме-

таллов, проявляющие одну из высоких степеней окисления (Fe3+, Мп
4+, Sn4+, 

Pb4+ и др.), а также сложные анионы, содержащие элемент с максимальной 

степенью окисления −−−− 2
7243

2
4 OCr,MnO,NO,SO(  и т.п.).  
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Для расстановки коэффициентов в ОВР необходимо помнить основ-

ные положения теории окислительно-восстановительных реакций: 

1) без процесса окисления невозможен процесс восстановления; 

2) количество потерянных электронов должно быть равно количеству 

принятых; 

3) количество одноименных атомов в левой части уравнения должно 

быть равно количеству таких же атомов в правой части этого уравнения . 

Существует два метода расстановки коэффициентов: метод электрон-

ного баланса и метод электронно-ионного баланса (метод полуреакций ). 

Последовательность решения ОВР методом электронного баланса та-

кая. 

1. Определение степени окисления всех элементов в левой и правой 

частях схемы реакции и выявление элементов, изменивших степень окисле-

ния. 

2. Составление схемы перехода электронов, нахождение окислителя и 

восстановителя. 

3. Подобрать множители так, чтобы число отданных и принятых 

электронов было одинаковым. 

4. Расстановка коэффициентов перед окислителем и восстановителем 

и продуктами их восстановления и окисления, затем – перед элементами, не 

изменившими степени окисления: катионами металлов, анионами кислот-

ных остатков, атомами водорода. Проверка правильности решения − по 

числу атомов кислорода. 

Например: 

,OHS)SO(CrSOHSHOCrK 2
0

34

3

242

2

2

6

722 ++→++
+−+

 

2Cr+6  + 6e  =  2Cr+3                   1  −  восстановление; окислитель 

S-2  −  2e  =  S0                                 3  −  окисление; восстановитель 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

 

     6 
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Особенности электронно-ионного уравнения заключаются в том, что 

подбор коэффициентов производится на основании составления полуреак-

ций процесса окисления и восстановления. Для этого составляются: 

I) ионное уравнение реакции с учетом силы электролита и раствори-

мости веществ:  

;OHSOK2SSO3Cr2SOH2SHOCrK2 2
2
4

2
4

32
42

2
72 +++++→++++ −+−+−+−+

           
2) полуреакции:  

−2
72OCr + 14Н+ + 6ē = 2Cr3+ + 7H2O         1 − восстановление; окислитель 

H2S  −  2ē  =  S + 2H+                                3 − окисление; восстановитель; 

3) ионное уравнение с коэффициентами: 

−2
72OCr + 14Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S + 6H+; 

−2
72OCr + 8Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S; 

4) полное молекулярное уравнение: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4Н2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

Для составления полуреакций необходимо знать правила стяжения: 

1. В кислой среде недостаток кислорода компенсируется молекулами 

воды; в противоположной стороне ставятся катионы водорода. 

2. В щелочной среде недостаток кислорода восполняется ионами 0Н¯, 

в противоположной стороне записывается вода. 

3. В нейтральной среде: 

а) если кислорода меньше слева, то применяется правило кислой сре-

ды (слева Н20, справа Н+); 

б) если кислорода меньше справа, то применяется правило щелочной 

среды (слева Н20, справа 0Н¯). 

 

     6 
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11.2. Экспериментальная часть 

11.2.1. Приборы и реактивы 
 

0,5 н растворы веществ: Cr2(S04)3; КМпО4; K2Cr2О7; Na2SO4; NaNО2, 

КI; 3%-й раствор Н202; 6 н NaOH; H2S04 (1:1). 
 

11.2.2. Окисление ионов Cr3+ перекисью водорода 
 

В пробирку налить 2-4 капли раствора соли Cr2(SO4)3, прибавлять 

раствор NaOH до тех пор, пока выпавший первоначально осадок не раство-

рится. К полученному хромиту в щелочной среде добавить несколько ка-

пель раствора Н202. Раствор нагреть до изменения окраски. Составить схему 

реакции и уравнять одним из методов. Сделать вывод о влиянии степени 

окисления на функцию восстановителя. 

11.2.3. Окисление ионов Fe2+ ионами MnO4¯̄̄̄ в кислой среде 

 

В пробирку налить 5-6 капель раствора перманганата калия KMnO4 и 

столько же раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). Затем по каплям прилить 

раствор соли железа FeSO4 до полного обесцвечивания раствора. Реакция 

выражается схемой: 

MnO4¯ + H+ + Fe2+ → Fe3+ + Mn2+ + H2O. 

В обесцвеченный раствор добавить несколько капель раствора рода-

нида калия KCNS. Появление кроваво-красной окраски, характерной для 

раствора Fe(CNS)3, доказывает, что ионы Fe2+  
окислились в ионы Fe3+. Со-

ставить полное уравнение реакции. Указать окислитель и восстановитель. 
 

11.2.4. Окислительные свойства дихромата калия 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и добавить такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В 

первую пробирку прилить 4-5 капель раствора соли железа FeSO4, во вто-

рую – 4-5 капель раствора сульфита натрия Na2SO3, в третью – 4-5 капель 

нитрита натрия NaNO2, в четвертую – 4-5 капель иодида калия KI. 
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11.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

11.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

I. Какие из перечисленных реакций можно отнести к окислительно-

восстановительным: 

K2S04 + BaCI2 →. KC1 + BaS04 ; 

FeCI2 + SnCI4 → FeCI3 + SnCI2; 

Zn + HN03  →  Zn(N03)2 + NO + H2O; 

AI(0H)3 + NaOH  →  Na[AI(0H)4] ? 

2. Уравнять следующие схемы химических реакций : 

Fe + H2SО4конц → Fe2(SО4)3 + SО2 + H2О; 

Mg + HNО3разб  → Мg(NО3)2 + NH4NО3 + H2O; 

AI + KOH + H20 -—  К[А1(OH)4] + H2 ; 

Cr203 + KN03 + KOH → K2CrO4 + KN02 + H2O ;   

NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2Cr04 + NaBr + H2O;  

K2Cr2O7 + KN02 + H2S04 → Cr2(S04)3 + KN03 + K2S04 + H2O;  

K2Cr207 + HCI → CrCI3 + CI2 + КСl + H2O;  

KMnO4 + H2S + H2S04 → MnS04 + S + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + Na2S03 + H2O →  MnO2 + Na2SO4 + KOH;  

KMnO4 + FeS04 + H2S04 → MnS04 + Fe2(S04)3 + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + KNO2 + KOH → K2MnO4 +KN03 + H2O. 

3. Рассчитать, сколько граммов KN02 можно окислить в присутствии 

H2S04 с помощью 30 мл 0,01 M раствора KMnO4. 

4.Определить, какой объем 0,2 М раствора I2 можно восстановить 4 г 

H2S. 
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12. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 11 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ 
 

Цель работы: ознакомиться с работой гальванических элементов.  
 

12.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

При погружении металла в раствор на поверхности раздела возникает 

разность потенциалов за счет гидратации ионов металла и перехода их в 

раствор:  

Me + mH20 � [Ме
+n] · mH2O + nē. 

Разность потенциалов возникающего двойного электрического слоя 

называется электродным потенциалом, а после установления равновесия − 

равновесным электродным потенциалом. Его величина зависит от восста-

новительной активности металла, энтальпии гидратации, температуры и 

концентрации ионов металла в растворе. Определить величину электродно-

го потенциала металла прямым измерением невозможно. Поэтому исполь-

зуют компенсационный метод измерения. Для этого составляют гальвани-

ческий элемент из исследуемого металла, погруженного  в раствор своей  

соли  с концентрацией ионов металла 1 моль/л, и нормального водородного 

электрода. 

Прибор, в котором химическая энергия окислительно-

восстановительных процессов превращается в энергию электрическую, 

называется гальваническим элементом. Электродный потенциал нормаль-

ного водородного электрода принимается за нуль. Разность потенциалов 

гальванического элемента, у которого один полуэлемент − стандартный во-

дородный электрод, а другой − металл в растворе своей соли, принимается 

за стандартный электродный потенциал металла  ).E( o
Me/Me n+ Схема галь-

ванического элемента изображается так: 

Ме/Ме
+n // 2Н+/Н2. 
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Если металл активный, то он выполняет роль анода, а водородный 

электрод − роль катода: 

A (−);   Me − nē  → Ме
+n; 

К (+);   2Н+ + 2ē → Н2. 

Стандартный электродный потенциал такого металла принимается со 

знаком "минус", а для металла, выполняющего роль катода, − со знаком 

"плюс". 

А (−):   Н2 − 2ē → 2Н+ 

К (+);   Ме
+n; + nē  →Meo. 

Ме
+n + Н2 = Ме° + 2Н+ 

Располагая металлы по возрастанию их стандартных потенциалов, 

получают электрохимический ряд напряжения металлов: 

Li/Li + К/К+ Са/Са2+ Na/Na+ Mg/Mg2+ AI/AI 3+ Мn/Мn2+ Zn/Zn2+ 

-3,02 -2,92 -2,87 -2,71 -2,37 -1,7 -1,05 -0,76 
 

Fe/Fe2+ Ni/Ni2+ Sn/Sn2+ Pb/Pb2+ H2/2H+ Cu/Cu2+ Ag/Ag+ 

-0,44 -0,25 -0,13 -0,126 0 +0,34 +0,8 

Чем более отрицательный потенциал, тем сильнее восстановительные 

свойства металлов. Чем правее расположен металл в ряду напряжений, тем 

более сильными окислителями являются ионы металла.  

При работе гальванических элементов роль анода выполняет металл, 

расположенный в ряду напряжений левее, а катода − правее. Если условия 

отличаются от стандартных, то для расчета электродного потенциала поль-

зуются уравнением Нернста: 

,Clg
n

059,0
EE o

+=  

где  Е  – потенциал металла, помещенного в раствор своей соли, В; 

Е
о – стандартный электродный потенциал металла, В; 

n − число электронов, участвующих в данной электродной полуреак-

ции; 

С  − концентрация ионов металла, моль/л. 
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ЭДС гальванического элемента определяется по формуле  

ЭДС = Ек - Еа . 

12.2. Экспериментальная часть 

12.2.1. Приборы и реактивы 
 

Два батарейных стакана вместимостью по 200 мл, медная и цинковая 

пластины, U-образная трубка, заполненная раствором KCI с агар-агаром, 

потенциометр Р-307, нормальный элемент Вестона, растворы CuS04 (1 M), 

ZnSO4 (1 M), CuS04 (0,1 M), ZnS04 (0,1 М). 
 

12.2.2. Измерение ЭДС элемента Якоби-Даниэля 
 

1. Собрать гальванический элемент по схеме (рис.6): 

Zn / ZnS04 (1 M) // CuS04 (1 M) / Сu . 

Для этого сосуды промыть дистиллированной водой и наполнить до 

метки: один сосуд – 1 М раствором ZnS04, другой − 1 M раствором CuS04. 

Вставить в раствор ZnS04 цинковый электрод, а в раствор CuS04 -медный, 

растворы соединить электролитическим мостиком. 

2.К зажимам 1 (X1) или 2 (X2) подключить электроды исследуемого 

элемента, соблюдая полярность . 

3. Переключатель 21 установить в положение X1 или X2 в зависимо-

сти от того, к каким зажимам подключены электроды исследуемого элемен-

та. 

4. Включить дополнительное сопротивление нажатием кнопки 18 и 

последовательным вращением ручек 6, 7, 8, 9, 10, 11 декадных переключа-

телей произвести грубое уравновешивание (компенсирование) ЭДС иссле-

дуемого элемента до установления стрелки гальванометра в нулевое поло-

жение.  

5. Выключают кнопку 18 и включают кнопку 19, последовательным 

вращением указанных выше ручек декадных переключателей производят 

точное уравновешивание ЭДС исследуемого элемента. 
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6. Значение ЭДС исследуемого элемента отсчитывают по цифрам в 

окошках 12-17. Для этого цифровые значения в окошках умножают на 

множитель, стоящий у окошка, и полученные данные суммируют. 
 

Рис. 6. Панель потенциометра Р-307: 

1 и 2 – зажимы исследуемого гальванического элемента (X1 и Х2); 3 – зажи-

мы гальванометра: 4 – зажимы нормального элемента (НЭ); 5 – зажимы ба-

тарей (Б); 6-11 – ручки декадных переключателей; 12-17 – числовые значе-

ния ЭДС для шести декадных сопротивлений; 18 – кнопка для включения 

дополнительного сопротивления; 19 - кнопка для включения декадных со-

противлений; 20 - кнопка для успокоения колебания стрелки гальванометра; 

21 – ручка переключателя для включения нормального элемента и исследу-

емого элемента; 22 – ручка переключателя для установки числового значе-

ния ЭДС нормального элемента при заданной температуре; 23 и 24 – ручки 

для грубой настройки потенциометра по рабочему току; 25 и 26 – ручки для 

точной настройки потенциометра по рабочему току 
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Результаты измерения заносят в табл.8. 

Таблица 8 

Элемент 
ЭДС элемента, В Ошибка 

Еэкс Етеор 
абсо-
лютная 

относи-
тельная 

Zn/ZnS04 (1 M)//CuS04 (1 M)/Сu     

Zn/ZnS04 (0,1 M)//CuS04 (0,1 M)/Сu     

7. Из сосуда выливают 1 М раствор ZnS04 и 1 M раствор CuSO4, элек-

троды промывают дистиллированной водой, а затем сосуды заполняют до 

метки 0,1 М растворами ZnSО4 и CuSO4. ЭДС элемента измеряют компен-

сационным методом. 

Обработка результатов 

1. Вычислить теоретическое значение ЭДС элементов, приведенных в 

таблице, по уравнению Нернста. 

2. Вычислить абсолютную ошибку по формуле ∆Е = Еэкс − Етеор. 

3. Рассчитать относительную ошибку ЭДС элемента по уравнению 

.
E

100E
E%

теор

⋅∆
=∆  

 

12.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

12.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

I. Написать схему гальванического элемента, в основе работы которо-

го лежит окислительно-восстановительная реакция: 

Pb(NO3)2 + Fe → Fe(NO3)2 + Pb. 
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2. При какой концентрации ионов Zn2+ (моль/л) потенциал цинкового 

электрода будет на 0,015 В меньше его стандартного электродного потен-

циала (ответ 0,3 моль/л)? 

3. Марганцевый   электрод   в  растворе  его  соли  имеет   потенциал  

-1,236 В. Вычислить концентрацию ионов Мn2+  (в молях на литр). 

4. Составить схему, написать уравнения электродных процессов и 

вычислить ЭДС медно-никелевого гальванического элемента, в котором 

[Сu2+] = 0,01 моль/л, a [Ni2+] = 0,1 моль/л. 

5. Составить схемы двух гальванических элементов, в одном из кото-

рых медь была бы катодом, а в другом − анодом. Написать для каждого из 

этих элементов уравнения реакций, протекающих на катоде и аноде. 

6. При какой концентрации ионов Сu2+ (моль на литр) значение по-

тенциала медного электрода становится равным стандартному потенциалу 

водородного электрода ? 

7. Какой гальванический элемент называется концентрационным ? 

Составить схему, написать уравнения электродных процессов и вычислить 

ЭДС гальванического элемента, состоящего из серебряных электродов, 

опущенных: первый − в 0,01 н, а второй − в 0,1 н растворы AgNO3. 

 

13. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 12 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

Цель работы: рассмотреть механизм и условия протекания электро-

химической коррозии, провести сравнение с химической коррозией. 
 

13.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Коррозией называют разрушение металла под действием окружаю-

щей среды. Коррозия по механизму протекания делится на химическую и 

электрохимическую. Химическая коррозия возникает при взаимодействии 

металлов с сухими газами или жидкостями, не являющимися электролита-
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ми. Почти все металлы при повышенной температуре реагируют с кислоро-

дом, галогенами, серой, сернистым газом. Примеры химической коррозии: 

4Fe + 3 O2 → 2Fe2O3 ; 

2Fe + 3CI2 → 2FeCI3. 

Большинство металлов, соприкасаясь с электролитом − водными рас-

творами солей, кислот, оснований, способны проводить электрический ток. 

Так как в машиностроении применяются неоднородные металлы (сплавы), 

содержащие примеси, то создаются условия для работы гальванического 

элемента. В возникшей микрогальванопаре роль анода выполняет участок с 

более отрицательным электродным потенциалом, а катода − с более поло-

жительным потенциалом. Анодные участки гальванических пар подверга-

ются разрушению, а на катодных участках происходит восстановление 

окислителей − деполяризаторов. Наиболее часто встречаются два вида ка-

тодного процесса: 

1) восстановление ионов водорода − коррозия с водородной деполя-

ризацией: 

2Н+ + 2е → Н2 ; 

2) восстановление молекул кислорода в нейтральной, щелочной сре-

дах:  

O2 + 2Н2O + 4ē = 4OН¯ 

и в кислой среде: 

02 + 4Н+ + 4ē = 2Н2O. 

Это коррозия с кислородной деполяризацией. Типичным случаем 

коррозии с поглощением кислорода может служить ржавление техническо-

го железа (чугунов) во влажном воздухе. Роль анода выполняет железо, 

o
Fe/Fe 2E

+
=-0,44В, а катода − цементит Fe3С, электродный потенциал кото-

рого более положителен. 

Анод:  Fe° − 2ē → Fe2+. 

Катод: (Fe3C) : O2 + 2H2O + 4ē = 4OН¯.  



 68

Продуктом коррозии является гидроксид железа (II), постепенно 

окисляющийся до гидроксида железа (III): 

Fe2+ + 2OH̄  = Fe(OH)2; 

4Fe(OH)2 + O2 + 2Н2O = 4Fe(OH)3. 

Все применяемые способы защиты от коррозии можно разделить на 
три группы: 

1) различные покрытия (металлические, неметаллические, химиче-

ские); 

2) обработка среды, в которой находится металл (ингибиторы);  

3) электрохимические методы (протекторная, катодная защиты). 

 

13.2. Экспериментальная часть 

13.2.I. Приборы и реактивы 

 

Растворы: HCI (0,1н), Н2S04 (2н), K3[Fe(CN)6]; металлы: Zn, Сu, AI, Fe, 

Sn. 

13.2.2. Влияние образования гальванической пары  

на коррозию металла 
 

1. Налить в пробирку немного 0,1н раствора соляной кислоты и по-

грузить в него кусочек цинка. Что наблюдается? Составить уравнение реак-

ции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к цин-

ку. Выделяется ли водород на меди? Прикоснуться в растворе проволочкой 

к цинку и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что является като-

дом и что анодом в данной гальванической паре? Составить уравнения 

электродных процессов при коррозии. В каком случае процесс протекает 

интенсивнее? 

2. Налить в пробирку немного 2н раствора серной кислоты и погру-

зить в него кусочек алюминия. Что наблюдается ? Составить уравнение ре-

акции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к 

алюминию. Выделяется ли водород на меди ? Прикоснуться в растворе про-
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волочкой к алюминию и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что 

является катодом и что анодом в данной гальванической паре? Составить 

уравнения электродных процессов при коррозии. 

13.2.3. Коррозия оцинкованного и луженого железа 
 

B две пробирки налить до половины объема дистиллированной воды 

и добавить по 5-6 капель 2н раствора серной кислоты и красной кровяной 

соли K3[Fe(CN)6] (эта соль является чувствительным реактивом на присут-

ствие в растворе ионов Fe2+, с которыми образует интенсивное окрашенное 

соединение Fe3[Fe(CN6)]2 − турнбулеву синь). В одну из пробирок опустить 

железную проволоку, соединенную с цинком, в другую − железную прово-

локу, соединенную с оловом. Наблюдать через некоторое время изменение 

окраски в одной из пробирок. Чем это объясняется ? Почему в другой про-

бирке синее окрашивание не появляется ? Составить уравнения коррозии 

оцинкованного и луженого железа в кислой среде. 

13.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

13.4. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Чем отличается коррозия технического железа в кислой среде от 

коррозии его в нейтральной среде ? 

2. Какие металлы интенсивно разрушаются в щелочной среде ? 

3. Как протекает коррозия железа, покрытого никелем, в атмосфере 

при нарушении целостности покрытия ? 

4. В каком случае коррозия протекает интенсивнее: при контакте же-

леза с никелем или с оловом, в нейтральной или кислой средах ? 
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5. Какой металл целесообразнее выбрать для протекторной защиты от 

коррозии свинцовой оболочки кабеля: цинк, магний или хром ? Почему ? 

Составить уравнения катодного и анодного процессов атмосферной корро-

зии. Какой состав продуктов коррозии ? 

6. Составить уравнения анодного и катодного процессов с кислород-

ной и водородной деполяризацией при коррозии пары «алюминий-железо». 

Какие продукты коррозии образуются в первом и втором случаях ? 

7. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая 

медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрее 

образуется ржавчина ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодно-

го процессов коррозии этих пластинок. Каков состав продуктов коррозии ? 

8. Какой металл целесообразней выбрать для протекторной защиты 

стального корпуса судна: магний, алюминий, медь ? Почему ? Составить 

уравнения анодного и катодного процессов атмосферной коррозии. Каков 

состав продуктов коррозии ? 

9. Как происходит атмосферная коррозия луженой меди при наруше-

нии покрытия ? Составить уравнения анодного и катодного процессов. 

10. Железное изделие покрыли свинцом. Какое это покрытие − анод-

ное или катодное ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии при нарушении покрытия во влажном воздухе и в со-

ляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях ? 

14. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 13 

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ СОЛЕЙ 

 

Цель работы: рассмотреть процессы, протекающие при электролизе 

на металлических и инертных электродах. 

14.I. Краткие теоретические сведения [1; 2, с.293-304] 

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, 

протекающий на электродах под действием внешнего источника постоянно-
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го тока. Сущность процесса электролиза заключается в восстановлении на 

катоде и в окислении на аноде. Электроды, на которых происходит разряд 

ионов, могут быть нерастворимыми (графит, платина) и растворимыми 

(цинк, медь, никель). 

Различают электролиз растворов и расплавов. Рассмотрим электролиз 

водного раствора соляной кислоты, осуществляемый в электролизере 

(рис.7). 

Рис.7. Электролизная ванна 

Катионы водорода, образующиеся при диссоциации соляной кислоты 

(HCl � H+ + Cl̄ ), притягиваются к катоду, получают от него электроны и 

восстанавливаются:  

К (−): 2Н+ + 2ē = o
2H , 

а ионы хлора С1¯, притягиваясь к аноду, отдают ему электроны и окисля-

ются:  

2Cl̄  − 2ē = o
2Cl . 
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Разность потенциалов, равная по величине ЭДС возникшего гальва-

нического элемента, которую необходимо приложить извне для того, чтобы 

начал протекать электролиз, называется напряжением разложения )E( теор
разл . 

Дополнительное напряжение, которое необходимо приложить для протека-

ния данного электродного процесса с определенной скоростью, называется 

перенапряжением η. Последнее вызывается затрудненностью разрядки то-

го или иного иона при данных условиях электролиза. Оно зависит от при-

роды ионов, материала электрода, состояния поверхности электрода, соста-

ва электролита, температуры и других факторов: 

.ЕE теор
разл

реальн
разл −=η  

При разрядке ионов металлов перенапряжение − очень малая величи-

на. Значительных величин оно достигает при разрядке водорода и кислоро-

да. Последовательность разрядки ионов при электролизе такова: 

1. На катоде − в первую очередь восстанавливаются ионы с более по-

ложительным потенциалом разложения (в силу высоких значений перена-

пряжения выделения водорода становится возможным восстановление из 

водных растворов всех металлов, стоящих в ряду напряжений после алю-

миния). 

2. На аноде − окисляются частицы, имеющие более отрицательный 

потенциал разложения, в такой последовательности: 

 S2-/So; o
2I/I2 −  o

2Br/Br2 −  o
2Cl/Cl2 −  +− + H4O/OH2 o

2  

реальн
разлE , В 0,48 0,53 1,07 1,36 1,7 

 
 −− 2

82
2
4 OS/SO  −

3NO  −3
4PO  o

2F/F2 −  

реальн
разлE , В 2,01 2,5 2,6 2,85 

То есть из водного раствора могут окисляться на аноде только ионы 

бескислородных кислот, ионы кислородсодержащих кислот и ион фтора в  
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присутствии воды не окисляются. В случае растворимого анода окисляется 

материал анода. 

Например, электролиз водного раствора NaCI (электроды нераство-

римые, из графита) записывается так: 

 

NaCl  →              +  

H2O  �                +                

                                K (−)                                         A (+) 

;B72,2Eo
Na/Na

−=
+

                            ;B36,1Eo
Cl2/Cl2

=  

];H[lg
n

058,0
EE o

H/H2OH/H o
22

+
+=

++                       B7,1Eo
OH/OH 2
=

−
 

;В41,010lg
1

058,0
00,0E 7-теор

O2H/H
−=+=

+
 

;EE )С(Н
теорреал

2
O2H/HO2H/H

η+=
++

 

.В01,16,041,0Eреал

O2H/H
−=−−=

+
 

Восстанавливаются ионы водорода, но 

так как их мало, восстанавливается вода: 

К (−)  2Н2О + 2ē → Н2
0 + 2ОН¯ 

2Na+ + 2OH¯   →  2NaOH. 

Итоговое уравнение электролиза –  

2NaCl + 2H2O   →
ток  o

2
o
2 ClH +  + 2NaOH. 

Количество выделившегося на электроде вещества легко определяет-

ся на основании законов Фарадея. Математическое выражение законов Фа-

радея записывается в виде уравнения 

,
F

tI
Эm m=  

где  m − масса вещества, г;   

Na+  

H+ 

Cl 

OH      

Окисляются ионы Сl¯ 

2Cl̄  − 2ē  →  o
2Cl  
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Эm - эквивалентная масса вещества, г/моль; 

I − сила тока, А;  

t - время электролиза, с;  

F − число Фарадея,  

F = NA ē = 6,022-1023 моль-1
·1,6022·10-19 Кл = 96485 Кл/моль. 

14.2. Экспериментальная часть 

14.2.I. Приборы и реактивы 

U-образная трубка (рис.8); два угольных электрода, один электрод 

медный; 0,5 М растворы CuCl2, КI, Na2SO4, 1 M раствор H2SO4. 

 

Рис.8. Прибор для электролиза (угольные электроды) 
 

14.2.2. Электролиз раствора хлорида меди 
 

Налить в U-образную трубку раствор хлорида меди (II), вставить в 

оба конца трубки угольные электроды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. 

Рассмотреть продукты электролиза. Как изменился катод? В колено трубки, 

где находится анод, прилить 2-3 капли раствора, содержащего крахмал и 

иодид калия. Что наблюдается ? Составить схему электролиза и уравнения 

реакций, протекающих на электродах. После опыта электроды тщательно 

вымыть. 
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14.2.3. Электролиз раствора иодида калия 

 

Налить в U -образную трубку О,5 М раствор КI, к которому приба-

вить 3-4 капли фенолфталеина. Вставить в оба конца трубки угольные элек-

троды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. Какой газ выделяется на катоде? 

От чего изменилась окраска фенолфталеина в катодном пространстве ? В 

анодное пространство ввести 2-3 капли раствора крахмала. Как изменяется 

его окраска ? Составить схему электролиза и уравнения реакций, протека-

ющих на электродах. Промыть электроды. 

14.2.4. Электролиз раствора сульфата натрия 

В U-образную трубку налить О,5 М раствора сульфата натрия, к ко-

торому прибавлено 3-4 капли раствора нейтрального лакмуса. Погрузить в 

оба колена трубки угольные электроды, пропускать ток 5-10мин. Наблю-

дать выделение пузырьков газа на электродах и изменение окраски раство-

ра. Объяснить наблюдаемые изменения окраски индикатора. Написать 

уравнения реакций, протекающих на электродах. Электроды промыть. 
 

14.2.5. Электролиз раствора серной кислоты с медным анодом 

В U-образную трубку налить 1 М раствор H2SO4, опустить в одно ко-

лено трубки угольный электрод, в другое − медный. Угольный электрод со-

единить с катодом, а медный − с анодом источника тока. Пропускать ток в 

течение 5-10 мин. Наблюдать выделение газа на катоде. Почему в растворе 

электролита появляется голубая окраска ? Что происходит с анодом ? Какой 

металл начинает осаждаться на катоде через определенный промежуток 

времени ? Написать уравнения реакций, протекающих на электродах. Про-

мыть электроды. 
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14.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Рисунки приборов. 

14.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Какие процессы протекают на катоде и аноде при электролизе вод-

ных растворов солей: NaNO3, KCI, FeSO4, если электроды угольные?  

2. Какие процессы протекают на электродах при электролизе водного 

раствора CuSO4, если: а) анод и катод − из угля; б) катод − из угля, анод − из 

меди? 

3. Электролиз раствора К2SO4 проводили при силе тока 5 А в течение 

3 ч. Составить уравнения процессов, происходящих на электродах. Какая 

масса воды при этом разложилась и чему равны объемы газов (н.у.), выде-

лившихся на катоде и аноде ? 

4. Сколько граммов меди выделится на катоде при электролизе рас-

твора CuSO4 в течение 40 мин, если сила тока равна 1,2 А ?  

5. Сколько минут следует пропускать ток силой 0,5 А через раствор 

AgNO3 для выделения 0,27 г серебра ? 

6. Проходя через раствор электролита, ток силой 0,5 А за один час 

выделяет 0,55 г металла. Определить электрохимический эквивалент и эк-

вивалентную массу металла. 

7. Сколько литров водорода выделится на катоде, если вести электро-

лиз водного раствора КОН в течение 2,5 ч при силе тока 1,2 А ? Объем газа 

измерен при 27°С и 1,0173·105 Па. 

8. Составить уравнения процессов, происходящих на угольных элек-

тродах при электролизе раствора CuCI2. Вычислить массу меди, выделив-

шейся на катоде, если на аноде выделилось 560 мл газа (н.у.). 
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9. При электролизе растворов MgSO4 и ZпС12, соединенных последо-

вательно с источником тока, на одном катоде выделилось 0,25 г водорода. 

Какая масса вещества выделилась на другом катоде, на анодах ? 

10. При электролизе раствора соли кадмия израсходовано 3434 Кл 

электричества. Выделилось 2 г кадмия. Чему равна эквивалентная масса 

кадмия ? 

11. Насколько уменьшится масса серебряного анода, если электролиз 

раствора AgNO3  проводить при силе тока 2 А в течение 40 мин? Составить 

уравнения процессов, происходящих на графитовом катоде и серебряном 

аноде. 

12. При электролизе водного раствора Cr2(SO4)3 током силой 2 А мас-

са катода увеличилась на 8 г. В течение какого времени проводился элек-

тролиз ? 

 

15. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 14 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с методами получения и важнейшими 

свойствами комплексных соединений. 

15.I. Краткие теоретические сведения [1,c.582-606] 

Комплексными называются соединения высшего порядка, в узлах 

кристаллической решетки которых находятся комплексные ионы, способ-

ные к самостоятельному существованию в растворе. Примерами могут слу-

жить: тетраамин меди (II) гидроксид [Cu(NH3)4](OH)2, гексацианоферрaт 

(III) калия K3[Fe(CN)6], гексагидроксоалюминат натрия Na3[AI(ОH)6]. 

Центральный ион (Сu2+, Fe3+, AI3+) называется комплексообразовате-

лем. Лучшие комплексообразователи − это ионы и атомы d-, f- и некоторых 

р-элементов. 
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Частицы, координирующиеся вокруг комплексообразователя, назы-

ваются лигандами. Ими могут быть нейтральные молекулы H2O, NH3, СО, 

NО и др.); отрицательно заряженные ионы (I¯, CI¯, Вг¯, S2-, OH̄ , CN̄ , 

CNS̄ , S2O3
2-) и частицы более сложного состава или сочетание отрицатель-

но заряженных ионов и нейтральных молекул. В случае нейтральных ли-

гандов комплекс является катионным: ,SO])NH(Ni[ 2
4

0
63

2
2 −+

+
 
в случае отри-

цательных − анионным .]ClPt[K 21
6

4
1

2
−−

+
+  Комплекс может быть нейтраль-

ным 00
5

0 ])CO(Fe[ , .]Cl)NH(Cr[ 01
3

0
33

3
−

+

 

Число лигандов зависит от химической природы комплексообразова-

теля и лигандов, соотношения радиусов центрального атома и лигандов, их 

зарядов и называется координационным числом (КЧ). Более часто встреча-

ются КЧ=2, 4, 6 (соответственно с симметрией линейной, тетраэдрической, 

октаэдрической). Так, КЧ = 2 имеют Ag+, Cu+, Au+; КЧ=4 − Cu2+, Нg2+, Zn2+, 

AI 3+, Ве2+; КЧ=6 − Al3+, Pt+4, Fе2+, Ni2+, Со2+, Ti4+ и др. 

Комплексообразователь и лиганды составляют внутреннюю сферу. Части-

цы, не вошедшие в состав комплексного иона, составляют внешнюю сферу. 

Для определения заряда комплексообразователя необходимо определить за-

ряд внешней сферы, затем установить заряд лигандов:  

;Cl]Cl)NH(C[ 24
o
3

X
0

−+−  
X + 4·0 + 2(-1) = +1; 

Х = +3. 
При растворении комплексного соединения в воде происходит диссо-

циация по месту ионной связи (сильный электролит,     α > 30 %): 

H[BF4] � Н+ +   BF4¯. 

При диссоциации двойных солей  в растворе обнаруживаются все состав-

ляющие ионы: 

K2SО4·AI2(SО4)3·24H2O � 2К+ + −2
4SO4 + 24Н2O + 2Al3+. 

                  (алюмокалиевые квасцы)  
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Однако комплексные ионы обладают различной степенью прочности. 

В зависимости от этого происходит диссоциация комплексного иона:  

[BF4]¯ � B3+ + 4F̄ ; 

[Cu(NH3)4]
2+ � Cu2+ + 4NH3

o; 

[Fe(CN)6]
3- � Fe3+ + 6CN̄  

(по типу слабых электролитов, ступенчато). 

Количественно диссоциация комплексного иона описывается кон-

стантой нестойкости: 

;105
]])[[Cu(NH

][NH][Cu
K 14

2
43

40
3

2

н
−

+

+

⋅==  

.101
]][[Fe(CN)

][CN][Fe
K 44

3
4

4-3

н
−

−

+

⋅==  

Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее комплексный ион. В 

данном случае комплексный ион [Fe(CN)6]
3- 
более прочен, чем ион 

[Cu(NH3)4]
2+. 

 

15.2. Приборы и реактивы 

 

Растворы: CuS04, Hg(N03)2, FeCI3, NН4СNS(конц), КI (2н), NаОН (2н), 

NН4OН(конц), (NH4)2S, изоамиловый спирт. 

 

15.3. Образование катионного комплекса 

 

Налить в пробирку 2-3 капли раствора CuSO4 и по каплям прибавлять 

концентрированный раствор аммиака в воде до полного растворения осадка 

вследствие образования комплексного катиона [Сu(NH3)4]
2+. Отметить цвет 

осадка и окраску полученного раствора. Составить молекулярные и сокра-

щенные ионные уравнения реакций. 
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15.4. Образование комплексного аниона 
 

Налить в пробирку несколько капель раствора Hg(N03)2 и добавить 

немного раствора KI , к образовавшемуся осадку HgI2 добавить избыток ио-

дида калия до полного растворения осадка вследствие образования ком-

плексного аниона [HgI4]
2-. Отметить изменение цвета. Написать молекуляр-

ные и сокращенные ионные уравнения реакций. 
 

15.5. Электролитическая диссоциация комплексных соединений 

и двойных солей 
 

В одну пробирку внести 4-5 капель желтой кровяной соли 

K4[Fe(CN)6] ,в другую − 4-5 капель раствора соли Мора 

(NH4)2SO4·FeS04·6H20. В обе пробирки влить по 1-2 капли раствора (NH4)2S. 

В какой из пробирок выпал черный осадок FeS ? Для проверки наличия в 

растворе двойной соли иона аммония (NH4
+) к раствору 

(NH4)2S04·FeS04·6H20 добавить 7-8 капель раствора NаОН (2н) и нагреть на 

слабом пламени горелки. Поднести к отверстию пробирки (не касаясь ее 

краев) красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. По изменению 

окраски и по запаху определить, какой газ выделяется из пробирки. Нали-

чие ионов −2
4SO  проверить раствором хлорида бария. Появляется ли белый 

осадок BaS04 ? Написать уравнения электролитической диссоциации двой-

ной и комплексной соли. Какой вывод можно сделать из этого опыта ? 

 

15.6. Сравнение прочности комплексных ионов 
 

Налить в пробирку немного раствора СоСl2 и прибавить к нему не-

сколько капель концентрированного раствора роданида аммония NH4CNS. 

Наблюдать появление синей окраски раствора вследствие образования 

ионов [Co(CNS)4]
2-. 

Разбавляя понемногу раствор водой, заметить возвращение розовой 

окраски. Чем объясняется такое изменение цвета ? Согласуется ли вывод со  
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значением константы нестойкости иона [Co(CNS)4]
2- (Кн = 2·10-5) ? Прилить 

к раствору комплексной соли немного изоамилового спирта, энергично 

встряхнуть. Образуется синее кольцо над розовым раствором. Как объясня-

ется наблюдаемое ? Составить молекулярные и сокращенные ионные урав-

нения реакций. 

 

15.7. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

15.8. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Определить степень окисления и координационное число комплек-

сообразователя в следующих комплексных соединениях: 

а)  К[AuВr4], K2[Co(CN)4], Ba2[Co(OH)6] ; 

б)  K[Pt(NH3)CI3], [Pt(NH3)5Cl]CI3, Na2[Fe(CN)5NO] ; 

в)  K4[Fe(CN)6], K4[TiCl 8] , K2[HgI4]. 

2. Определить величину и знак заряда комплексных ионов. Составить 

формулы комплексных соединений: 

а) [ 4

3
IBi

+

], [Al(OН)6], [
3

Cr
+

(NH3)5Cl] ; 

б)  [
2

Pd
+

(NH3)2(CN)2] , [
2

Co
+

(H2O)4Cl2], [
2

Hg
+

Br4]; 

в) [
3

Au
+

CI4],  [
+

Ag (S203)2],   [
2

Co
+

(NH3)2(NO2)4]. 

3. Написать координационные формулы следующих соединений, 

комплексообразователь которых имеет координационное число, равное ше-

сти: 
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a) Co(NO2)3·6NH3,   3KCN·Fe(CN)3,   2KCl·PtCl4;  

б) 3NaF·AlF3,   CrCl3·3NH3·3H2O,   CoCI3·4(NH3)·H20; 

в) 4KCN·Fe(CN)2.  2KNO2·Co(NO2)2·2NH3,  CoCI3·6NH3. 

4. Написать уравнения электролитической диссоциации комплексных 

соединений и комплексных ионов. Написать выражение константы нестой-

кости для комплексных ионов: 

а)  [Ni(NH3)6]SО4,  K[Ag(CN)2],  [Pt(NH3)3Cl]Cl; 

б) K[AuCl4],  [Pd(H2O)(NH3)2Cl]Cl,  [Cu(NH3)4](NO3)2; 

в) Na2[PdI4],  Na3[Cr(OH)6],  Na3[Co(CN)6]. 

5. Написать в молекулярной и ионно-молекулярной форме уравнения 

обменных реакций, происходящих между: 

а)  K4[Fe(CN)6] и СuSO4; 

б) Na3[Co(CN)6] и FeSO4; 

в) K3[Fe(CN)6] и AgNO3, 

имея в виду, что образующиеся комплексные соли нерастворимы в воде. 

6. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]
2-, 

[Hg(CN)4]
2-, [Cd(CN)4]

2- соответственно равны 8·10-20; 4·10-41; 1,4·10-17. В ка-

ком растворе, содержащем эти ионы, при равной молярной концентрации 

ионов CN¯ больше ? Написать выражения для констант нестойкости ука-

занных комплексных ионов. 

7. Написать выражения для констант нестойкости следующих ком-

плексных ионов: [Ag(CN)2]¯, [Ag(NH3)2]
+, [Ag(CNS)2]¯. Зная, что они соот-

ветственно равны 1,0·10-21; 6,8·10-8; 2,0·10-11, указать, в каком растворе, со-

держащем эти ионы, при равной молярной концентрации больше ионов 

Аg+. 
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16. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 15 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

 
Цель работы: ознакомиться со свойствами типичных металлов. 

 
16.1. Краткие теоретические сведения [1, c.530-542; 2, c.241-225] 

 

Металлы − это химические элементы, имеющие на внешнем энерге-

тическом уровне небольшое количество электронов, а поэтому способные 

выступать в роли восстановителя.  Металлами  являются  элементы  s-,  d-, 

f-семейств (кроме водорода и гелия), а также некоторые р-элементы  (Al, 

Ga, In, Tl, Sn, Pb). 

Химическая активность металла зависит от строения его атома и зна-

чения электродного потенциала металла, т.е. от положения его в ряду 

напряжения (см. лабораторную работу 11).  

Отношение металлов к кислороду воздуха и к другим окислите-

лям. По отношению к кислороду металлы можно разделить на четыре ос-

новные группы: 

а) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха при обычных 

условиях и образующие оксиды и пероксиды (щелочные и щелочно-

земельные металлы): 

4Li + О2 = 2Li2O 

2К + О2 = К2О2 ; 

б) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха с образованием 

тонкой оксидной пленки, которая защищает металл от дальнейшего окисле-

ния (Mg, AI, Co, Ni , Cr, Zn): 

2Мg + О2 = 2Мg,О; 

в) металлы, окисляющиеся только при нагревании (Fe, Сu, Нg и др): 

2Сu + О2 = 2СuО, 

ЗFе + 2О2 = Fe3О4 ; 

г) металлы, которые не окисляются кислородом воздуха (Ag, Аu, Pt, Ir). 
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Металлы могут соединяться при определенных условиях с галогена-

ми, серой, азотом, углеродом, водородом и другими простыми веществами. 

Во всех этих реакциях металл выступает в роли восстановителя: 

Ме° − пē = Men+. 

Отношение металлов к воде. Активные (щелочные и щелочно-

земельные) металлы разлагают воду с выделением водорода и образованием 

щелочей при обычных температурах: 

2Na + 2Н2О = 2NaOH + H2. 

Менее активные металлы, защищенные оксидной пленкой, при обыч-

ных условиях практически не вытесняют водород в результате образования 

плохо растворимых гидроксидов. Взаимодействие возможно либо при 

нагревании: 

Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2, 

либо при снятии оксидной пленки с помощью щелочи, если гидроксид ам-

фотерен: 

ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O, 

тогда 
ZnO +2H2O = Zn(OH)2 + H2. 

Полученный гидроксид растворяется в щелочи: 

Zn(ОH)2 + 2NaОH = Na2[Zn(ОH)4] 

и не препятствует протеканию реакции металла с водой.  

Металлы малоактивные, стоящие в ряду напряжений после водорода 

(Cu, Нg, Аg, Аu ), а также близко расположенные к водороду (Sn, Рb), не 

вытесняют его из воды. 

Отношение металлов к водным растворам щелочей. С растворами 

щелочей реагируют металлы, оксиды, гидроксиды которых носят амфотер-

ный характер (Zn, AI, Sn и др.). Механизм взаимодействия практически был 

рассмотрен на примере растворения цинка. Итоговое уравнение имеет вид 

Zn + 2NaOH + 2H2О = Na2[Zn(ОH)4] + H2. 
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Отношение металлов к кислотам. Кислоты можно разделить на 

две группы по отношению к металлам: 

I. Кислоты, в которых роль окислителя выполняют ионы водорода 

(2Н+ + 2е = H2), а поэтому реагируют они с выделением водорода только с 

металлами, стоящими в ряду напряжения левее водорода. Это растворы 

HCl, HF, НВг, НI, H2SO4 разбавленной и других кислот, кроме H2S04 кон-

центрированной и HNO3 разбавленной и концентрированной: 

Zп + 2HCI = ZпС12 + Н2. 

2. Н2SO4 концентрированная и HNO3 концентрированная и разбав-

ленная, в которых роль окислителя выполняет ион кислотного остатка.  

Продукты восстановления зависят от активности металлов, темпера-

туры, степени разбавления кислоты: 

−2
4SO  + 2ē + 4H+ = SO2 + 2H2O,      ЕОВ = 0,2 В; 

−2
4SO  + 6ē + 8H+ = Sо + 4H2O,         ЕОВ = 0,357; 

−2
4SO  + 8ē + 10 H+ = H2S + 4H2O,    ЕОВ = 0,303; 

NO3¯ + 1ē + 2H+ = NO2 + H2O,         ЕОВ = 0,81; 

NO3¯ + 3ē + 4H+ = NO + H2O,          ЕОВ = 0,96; 

2NO3¯ + 8ē + 10 H+ = N2O,                ЕОВ = 1,116; 

2NO3¯ + 10ē + 12H+ = N2 + 6H2O,    ЕОВ = 1,246; 

NO3¯ + 8ē + 12H+ = NH4
+ + 4H2O,    ЕОВ = 0,87. 

Такие металлы, как Fe, Al, Cr, Ni, пассивируются под действием хо-

лодных концентрированных серной и азотной кислот:  

2AI + 4НNО3конц = А12О3 + 6NО2 + ЗН2О. 

В результате образования оксидной пленки дальнейший процесс не-

возможен. 

Такие металлы растворяются либо в кислотах средней концентрации:  

Al + 4HNO3 = AI(NQ3)3 + NO + 2H2O, 

Повышение  
температуры, 
увеличение  
активности  
металла 

Увеличение актив-
ности металла, раз- 
бавление кислоты 
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либо при нагревании: 

2Fe + 6H2SО4(конц.) →
ot  Fe2(SО4)3 + 3SО2 + 6H2О. 

Отношение металлов к растворам солей. Металлы, стоящие левее 

в ряду напряжения, вытесняют металлы, стоящие правее, из растворов их 

солей, так как первые имеют более отрицательное значение электродного 

потенциала: 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu 

1   Zno 
− 2ē = Zn2+,     ;B76,0Eo

Zn/Zn 2 −=
+

 

1   Cu2+ + 2ē = Cuo,     .B34,0Eo
Cu/Cu 2 +=

+
 

 
16.2. Экспериментальная часть 

16.2.I. Приборы и реактивы 

 
Фарфоровая чашка, воронка, щипцы, пробирки, спиртовая горелка, 

держатели, металлический натрий, магний, алюминий, цинк, железо, медь 

(в гранулах, стружках или в порошке), фенолфталеин (спиртовый раствор), 

2н растворы HCI, H2SО4 и H2SО4 концентрированная, HNО3 (ρ = 1,4), HNО3 

(1:1), 40%-й раствор NaOH, растворы CuSО4, MgCI2, Pb(NО3)2. 

 
16.2.2. Взаимодействие металлов с кислородом воздуха 

 
а) Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель, взять тигель 

щипцами и нагреть. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 

б) Взять щипцами кусочек магниевой ленты и зажечь ее в пламени 

горелки. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
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16.2.3. Действие воды на металлы 
 

В три пробирки налить по 1-2 мл воды и по 2-3 капли фенолфталеина. 

Поместить в первую пробирку кусочек натрия, осушенного от керосина, и 

накрыть воронкой, во вторую – порошок магния, в третью – порошок меди. 

Что наблюдается? Написать уравнения реакций. Сделать вывод об активно-

сти металлов. 

16.2.4. Действие кислот на металлы 
 

1.  Действие разбавленной серной и соляной кислот 

а)  В три пробирки поместить (порознь) кусочки цинка, алюминия и же-

леза. Прилить по несколько капель разбавленной серной кислоты 

(2н). Объяснить разницу в скорости выделения водорода. Какой ион 

является окислителем? 

б) Повторить опыт, заменив серную кислоту раствором соляной кисло-

ты. Какой ион является окислителем? Написать уравнения реакций. 

2. Действие концентрированной серной кислоты (работать под тягой!) 

а) В пробирку поместить кусочек меди и прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, нагреть. Наблюдать выделение сер-

нистого газа и образование голубого раствора соли меди. Написать 

уравнение реакции. Указать окислитель, восстановитель. 

б) В пробирку поместить кусочек цинка, прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, подогреть. Наблюдать желтый налет 

серы на стенках пробирки и выделение сернистого газа. Проверить, не 

выделяется ли сероводород, для чего взять полоску фильтровальной 

бумаги, смочить раствором соли свинца и опустить в пробирку, 

нагреть. Если бумага почернеет от образовавшегося на ней черного 

сульфида свинца, значит H2S образовался. Написать уравнения реак-

ций. Указать окислитель. 

3. Действие концентрированной и разбавленной азотной кислоты на металл 

(работать под тягой!) 
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В две пробирки поместить по кусочку меди, прилить в первую про-

бирку несколько капель концентрированной азотной кислоты, во вторую 

– разбавленного раствора азотной кислоты и нагреть. Наблюдать выделе-

ние бурого газа (диоксид азота) в первой пробирке и выделение бесцвет-

ного газа (оксид азота), буреющего на воздухе, во второй пробирке. 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель, восстановитель. 

16.2.5. Действие растворов солей на металлы 
 
В три пробирки налить по несколько капель растворов солей сульфата 

меди, хлорида магния и нитрата свинца. Добавить в каждую пробирку по 

кусочку цинка. Отметить, где произошли изменения. Написать уравнения 

реакции. Сделать вывод, какие металлы могут вытеснять другие из раство-

ров их солей. 

 
16.2.6. Действие раствора щелочи на металлы 

 
В две пробирки налить по 10-15 капель 40%-го раствора щелочи 

NaOH, в одну всыпать немного цинковой пыли, в другую – порошок алю-

миния, слегка нагреть. Наблюдать выделение водорода. Написать уравне-

ния реакций по стадиям. 

16.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
16.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
I. Написать уравнения реакций окисления следующих металлов эле-

ментарными окислителями и указать условия их протекания:  

Fe + O2 → ;      Al + N2 → ;      Fe + Cl2 → ;      Cr + O2  → ; 
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Mg + S → ;      Mn + C → ;       Na + O2 → ;      Na + H2 → . 

Дать названия полученным веществам. 

2. Написать уравнения реакций взаимодействия следующих металлов 

с водой: Са, Fe, Al. При каких условиях возможны реакции ? 

3. Какие из перечисленных металлов могут  вытеснить водород  из 

иодистоводородной и разбавленной серной кислот: Мg, Мn, Ni , Сu, Аg ? 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель и восстановитель. 

4. Дописать следующие схемы химических реакций: 

конц
42SOHFe+ ;холод

 →                    

конц
42SOHFe+ ;

нагреваниеслабое
 →  

;SOHFe
нагреваниесильное

конц
42  →+ ;HNOgM

конц
3 →+  

;HNOgM
20:1

3 →+  

→++ OHNaOHZn 2  (степень окисления Zn = +2, а координацион-

ное число равно 4). 

 

17. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 16* 

СВОЙСТВА КИСЛОРОДНЫХ СОЕДИНЕНИЙ МЕТАЛЛОВ 

 

Цель работы: установить зависимость кислотно-основных и окисли-

тельно-восстановительных свойств кислородных соединений металлов от 

степени окисления, проявляемой металлом, от положения металла в перио-

дической системе. 

 

* Лабораторные работы 16-21 предназначены  для студентов механических 

специальностей 
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17.1. Краткие теоретические сведения 

 

Характер оксидов и гидроксидов, образованных тем или иным метал-

лом, зависит от строения его атома, положения в периодической системе. 

Чем меньше электронов на внешнем энергетическом уровне, чем больше 

радиус атома металла, тем выше восстановительная активность его, тем 

больше кислородные соединения металла проявляют основные свойства. 

В одном периоде слева направо уменьшаются металлические свой-

ства, ослабевает и оснóвный характер оксидов и гидроксидов. Например, в 

III периоде: 

Na … 3s1 Mg … 3s2 Al … 3s23p1 

Na2O MgO Al2O3 

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 

(щелочь) (основание средней силы) (амфотерное основание) 

В подгруппах s- и р- металлов металлические свойства усиливаются 

сверху вниз. В том же направлении возрастают основные свойства кисло-

родных соединений. 

Металлы d -семейства проявляют, как правило, в своих соединениях 

переменную степень окисления. Соединения с минимальной степенью 

окисления имеют основные свойства, с промежуточной − амфотерные, а с 

максимальной - кислотные (явление вторичной периодичности). Например, 

элемент VI группы хром: 

Cr … 3d54s1 
2

CrO
+

 
3

32OCr
+

 
6

3CrO
+

 

 
Cr(OH)2 Cr(OH)3 H2CrO4, H2Cr2O7 

 
(основание) (амфотерное соединение) (кислоты) 
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Оснόвные оксиды и гидроксиды взаимодействуют с кислотами, кис-

лотные – со щелочами, а амфотерные проявляют двойственные свойства:  

2AI(ОH)3 + 3H2SО4 = AI2(SО4)3 + 6H2О, 

AI(ОH)3  +  3H+   = AI3+ + 3H2О 

AI(ОH)3   + NaOH   =   Na[AI(ОH)4], 

AI(ОH)3   +   OH̄   = [AI(ОH)4]¯. 

Окислительно-восстановительные свойства соединений металлов 

также зависят от степени окисления. Как правило, соединения с минималь-

ной степенью окисления проявляют восстановительные свойства, с макси-

мальной − окислительные, а с промежуточной − двойственные. Например, 

марганец проявляет степени окисления +2, +3, +4, +6, +7:  

а) минимальная степень окисления 

MnSO4 + PbO2 + HNO3 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + −2
4SO  + PbO2 + H+ + −

3NO  + Pb2+ + −
3NO2  + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + 4H2O − 5e = HMnO4 + 7H+,      2  восстановитель 

PbO2 + 4H+ + 2e = Pb2+ + 2H2O,           5  окислитель 

2Mn2+ + 8H2O + 5PbO2 + 2OH+ = 2HMnO4 + 14H+ + 5Pb2+ + 10H2O, 

2Mn2+ + 5PbO2 + 6H+ = 2HMnO4 + 5Pb2+ + 2H2O, 

2MnSO4 +5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2PbSO4 + 2H2O; 

б) промежуточная степень окисления 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O, 

Mn4+  − 2e = Mn6+,      2  восстановитель 

o
2O   +  4e  = 2 O2-,       1  окислитель 

MnO2 + HCl = MnCl2 + Cl2 + H2O, 

Mn4+ + 2e  =  Mn2+,    1  окислитель 

2Cl̄  − 2e  =  Cl2;        1  восстановитель 

в) максимальная степень окисления. 
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Продукт восстановления соединения с максимальной степенью окис-

ления часто зависит от реакции среды (рН). Так, перманганат калия KMnО4 

в кислой среде восстанавливается до Мn2+ , в нейтральной −до МnО2, а в 

щелочной − до МnО4
2-: 

KМnО4 + КNO2 + H2SO4  →  МnSO4 + KNO3 +  K2SO4 + H2O,     pH < 7, 

К
++МnO4¯+К

++NO2¯+2Н++ −2
4SO →Мn2++ −2

4SO +K++NO3¯+2K++ −2
4SO +H2O, 

2     МпО4¯ + 8H+ + 5e  �  Mn2+ + 4H2O,   EOB = 1,52 B, 

5      NO2¯+ H2O − 2e  � NO3¯ + 2H+, EOB = 0,82 B, 

2МnО4¯ + 16H+ + 5NО2¯ + 5H2О = 2Мn2+ + 8Н2О + 5NО3¯ + 10 Н+ , 

2МnО4¯ + 5NО2¯ + 6H+ = 2Мn2+ + 5NО3¯ + 3H2O, 

2KMnO4 + 5KNO2 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5KNO3 + K2SO4 + 3H2O, 

2KMnO4 + 3KNO2 + H2O = 2MnO2 + 3KNO3 + 2KOH,      pH>7. 

Как видно из примеров, наиболее глубоко процесс идет в кислой сре-

де. Дихромат калия также проявляет свою функцию окислителя в кислой 

среде: 

;Cr2OCrK 37pH
722

+<
 →  

ванадаты в кислой среде последовательно восстанавливаются:  

NaVO3 → VO2+ → V3+ → V2+. 

Соли, образованные катионами р- и d-металлов и анионами сильных 

кислот, подвержены гидролизу: 

FeS04 + Н20 → (Fe0H)2S04 + H2S04,     pH < 7 

Fe2+ + H20  → FeOH+ + H+. 

Соли данных металлов и слабых кислот практически полностью разла-

гаются под действием воды: 

AI 2S3 + 6Н2О → 2Аl(ОН)3 + ЗН2S. 
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17.2. Экспериментальная часть 

17.2.I. Приборы и реактивы 
 

CaO, V205, CuO, HCl (1:1), H2S04 (1:1), HNO3 (2н), NaOH (40%), 

Cr2(SO4)3, К2Сг2O7, КМnO4, Вг2-вода, Na2SO3, FeSO4, MnSO4, NаВiO3 (кри-

сталлический), растворы лакмуса, фенолфталеина. 

17.2.2. Кислотно-основные свойства оксидов и гидроксидов металлов 

 

Проверить растворимость в воде оксидов кальция, ванадия (V), меди 

(II). Испытать реакцию полученного раствора соответствующими индика-

торами. Каково рН каждого раствора ? О каких свойствах оксидов можно 

говорить ? Чем можно нейтрализовать полученные растворы ? Составить 

уравнения соответствующих реакций, сделать выводы. 

Получить реакцией обмена гидроксид хрома (III). Разделить содер-

жимое пробирки на две части. Испытать раствором сильной кислоты одну 

часть и раствором щелочи другую. Пробирку оставить для следующего 

опыта. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Сде-

лать вывод о свойствах подобных гидроксидов. Как влияет степень окисле-

ния на кислотно-основные свойства соединений ? 
 

17.2.3. Окислительно-восстановительные свойства 

соединений металлов 
 

К содержимому пробирки, в которой на гидроксид хрома (III) дей-

ствовали избытком щелочи, прилить "бромную воду", нагреть на спиртовке. 

Наблюдать изменение цвета [соединения Cr (III) − зеленого цветa, соедине-

ния Сr (VI) − желтого или оранжевого]. Составить уравнение реакции, сде-

лать вывод о роли соединения Сr (III) в окислительно-восстановительных 

реакциях. 

По отношению к каким из предложенных растворов веществ хромо-

вая смесь (К2Сr2О7 + Н2SO4) может проявить свое окисляющее действие ? 

Провести не менее двух-трех химических реакций. Составить их уравнения. 

Подтвердить закономерности влияния степени окисления, проявляе-

мой элементом в соединениях, на окислительно-восстановительные свой-
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ства их на примере раствора перманганата калия в различных средах и рас-

твора сульфата марганца(П) с висмутатом натрия в азотнокислой среде. 

 

17.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту 

 

17.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

Дописать и уравнять: 

МnО2 + HCI → ;                      МnО2 + NаОН → ;      

Fe(OH)3 + H2SO4 → ;              Fe(OH)3 + NaOH → ;     

NH4VO3 + Zn + HCI → ;         KMnO4 + KI + H2SO4 → ;     

K2Cr2O7 + H2O2 + H2SO4 →;    KMnO4 + K2SO3 + H2O → ;  

NaCrO2 + H2O2 + NаОН →;     Mn(NO3)2 + H2O → ;  

FeCl3 + KI → ;                           FeSO4 + H2O → . 

 

18. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 17* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ПОЛУПРОВОДНИКОВЫХ 

МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: ознакомиться со свойствами важнейших полупровод-

никовых материалов кремния, германия, сурьмы и их соединений. 
 

18.I. Краткие теоретические сведения [2,с.356-368] 
 

Полупроводниками называются простые вещества или соединения с 

электропроводностью в пределах 10-2 − 10-9 Ом-1
·см

-1, занимающие проме-

жуточное положение между металлами и изоляторами.   
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Полупроводниковыми свойствами могут обладать все кристаллы с 

неметаллическими связями, но наиболее отчетливо они выражены у ве-

ществ с ковалентными связями малой энергии. Из простых веществ полу-

проводниковые свойства проявляют бор кристаллический, углерод (алмаз), 

кремний, германий, олово, фосфор, мышьяк, сурьма, сера, селен, теллур и 

иод. Из сложных веществ особый интерес представляют соединения, име-

ющие алмазоподобную кристаллическую решетку, а также смесь оксидов 

меди (I) и (II), арсенид галлия, антимонид индия, фосфид галлия и др. 

Для производства полупроводниковых приборов главным образом 

применяются кремний и германий.  

Основные константы и физические свойства кремния, германия, 

сурьмы сведены в табл.9. 

Таблица 9 

Физические константы Si Ge Sb серая 

Заряд ядра + 14 + 32 + 51 

Атомная масса 28,086 72,59 121,75 

Валентные электроны 3s23р2 4s24р2 5s25р3 

Атомный радиус, нм:    

механический 0,134 0,139 0,161 

ковалентный 0,117 0,122 0,136 

Энергия ионизации Э° — Э+, 
кДж/моль (эВ/атом) 

786(8,15) 760(7,9) 816(8,64) 

Ширина запрещенной зоны ∆ЕэВ 1,12 0,78 0,12 

Плотность ρ·10-3, кг/м3 2,33 5,32 6,68 

Температура плавления, оС 1415 937 630,5 

Температура кипения, °С 2480 2852 1635 

Твердость (по алмазу) 7 6 - 

S°298, Дж/(К·моль) 18,8 31,3 45,69 

Содержание в земной коре, мас. доли, % 27,6 7·10-4 5·10-5 
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Кремний относится к неметаллам, а германий и сурьма − к металлам 

со слабо выраженными металлическими свойствами. В химических соеди-

нениях Si и Ge проявляют степени окисления +2, +4, -4, а Sb –  +3, +5, -3.   

Получение и применение кремния. Технический кремний (95-98 %) 

получают в электропечах восстановлением SiO2 коксом:  

SiO2 + 2C → Si + 2CO. 

В лабораторных условиях в качестве восстановителя применяют маг-

ний. Образовавшийся коричневый порошок аморфного кремния можно пе-

рекристаллизацией из металлических расплавов Zn, Al и др. перевести в 

кристаллическое состояние. Кремний особой чистоты, необходимый для 

полупроводниковой техники, получают восстановлением SiCl4 парами цин-

ка при высокой температуре: 

SiС14 + 2Zn  → Si + 2ZnС12, 

а также термическим разложением его водородных соединений или тет-

раиодида кремния: 

SiH4 →
ot  Si + 2H2; 

SiI4 → Si + 2I2. 

Дополнительно кремний очищают зонной плавкой. 

Имеющие металлический вид темно-серые монокристаллы кремния с 

соответствующими добавками служат для изготовления различных полу-

проводниковых устройств (выпрямителей переменного тока, фотоэлемен-

тов и т.п.). Из кремниевых фотоэлементов (преобразователи световой энер-

гии в электрическую), в частности, построены солнечные батареи, обеспе-

чивающие питание радиоаппаратуры на космических аппаратах. Монокри-

сталлы кремния служат матрицей для изготовления интегральных схем в 

микроэлектронике. 

Кроме полупроводниковой техники, кремний широко применяется в 

металлургии для раскисления сталей и придания им повышенной коррози-

онной стойкости. 
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Химические свойства кремния. Кристаллический кремний инертен, 

более активен аморфный кремний. С простыми веществами (кроме фтора) 

кремний взаимодействует лишь при нагревании, проявляя чаще всего вос-

становительные свойства: 

Si + 2Cl2   →
C400o

 SiCl4; 

Si + O2   →
C600o

 SiO2; 

3Si + 2N2   →
C1000o

 Si3N4; 

Si + C   →
C2000o

 SiC. 

 

Нитрид кремния  Si3N4 используется в качестве химически стойкого и 

огнеупорного материала (температура возгорания = 1900°С), при получении 

коррозионно-стойких и тугоплавких сплавов, в качестве высокотемпера-

турного полупроводника. Карбид кремния SiC (карборунд) широко приме-

няется как абразивный и огнеупорный материал (температура плавления 

2830 oC). В чистом виде алмазоподобный SiC – диэлектрик, но с примесями 

становится полупроводником и поэтому его кристаллы используются в ра-

диотехнике. 

В кислородсодержащих кислотах-окислителях кремний пассивирует-

ся и растворяется лишь в смеси плавиковой и азотной кислот: 

3Si + 4НNO3конц + I8HF → 3H2SiF6 + 4NO + 8Н2O. 

В этой реакции HNO3 играет роль окислителя, a HF − комплексообра-

зующей среды. 

Кремний энергично растворяется в щелочах с выделением водорода:  

Si + 2NaOH + Н2O → Na2SiO3 + 2H2 ↑. 

Концентрированный раствор силиката натрия Na2SiO3, называемый 

жидким (или растворимым) стеклом, применяется в производстве негорю-

чих тканей, для пропитки древесины, в качестве клея и т.д. С водой в обыч-
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ных условиях кремний не реагирует, но при высоких температурах протека-

ет следующая реакция: 

Si + 3H2O(пар)  →  H2SiO3 + 2H2↑. 

Окислительная активность кремния проявляется лишь по отношению 

к некоторым активным металлам, например: 

2Са +Si  →  Ca2Si . 

Силицид кальция является полупроводником. 

Получение и применение германия. Германий − рассеянный элемент. 

Образование рудных месторождений для него не характерно. Он в основ-

ном сопутствует природным силикатам и сульфидам, содержится в некото-

рых углях. Поэтому германий извлекают из побочных продуктов перера-

ботки руд цветных металлов, а также выделяют из золы, полученной от 

сжигания некоторых видов угля, из отходов коксохимического производ-

ства. Рядом последовательных операций соединения германия переводят в 

GeO2, который затем восстанавливают водородом или углеродом: 

GeO2 + 2Н2  →  Се + 2Н2O. 

Дополнительно германий очищают зонной плавкой. 

Германий − элемент серебристо-белого цвета с желтым оттенком, 

внешне похож на металл, но имеет алмазоподобную решетку и в основном 

используется в полупроводниковой технике.  

Химические свойства германия. При нагревании до 200-250°С гер-

маний взаимодействует с большинством неметаллов, кроме азота, образуя 

соединения Ge, например, GeCI4, GeO2. В обычных условиях Ge устойчив 

по отношению к кислороду воздуха и воде. В ряду напряжений Ge распо-

ложен правее водорода и поэтому не взаимодействует с кислотами типа 

HCI и Н2SO4разб. При окислении НNO3 германий переходит в германиевую 

кислоту H2GeO3(GeO2·nH2O), а с Н2SО4конц образует GеО2: 

Ge + 4HNO3конц → H2GeO3 + 4NO2 + H2O, 

Ge + 2H2SO4конц → GeO2 + 2SO2 + 2H2O. 
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В щелочах германий растворяется лишь в присутствии окислителей, 

например H2O2: 

Ge + 2NaOH + 2Н202  →  Na2[Ge(0H)6]. 
гексагидроксогерманат (IV) 

натрия 

Получение и применение сурьмы. Сурьма получается обычно путем 

обжига сульфидных руд с последующим восстановлением оксида углем: 

2Sb2S3 + 9O2 → 2Sb2O3 + 5SO2; 
                                      антимонит 

Sb2O3 + 3C → 2Sb + 3CO. 

Известны две модификации сурьмы: неустойчивая неметаллическая, 

так называемая желтая сурьма, и устойчивая в обычных условиях серая 

сурьма, имеющая металлический вид, электрическую проводимость. Хруп-

кая сурьма образует сплавы с большинством металлов. При сплавлении 

сурьмы с галлием, индием и галлием, индием и таллием получаются стиби-

ды переменного состава, обладающие полупроводниковыми свойствами. 

Химические свойства сурьмы. В обычных условиях сурьма на воз-

духе не окисляется, она покрывается защитной пленкой. При нагревании 

взаимодействует с неметаллами, образуя соединения Sb+3  или Sb+5  в зави-

симости от стeхиометрии реагирующих веществ. Известны оксиды, суль-

фиды и хлориды сурьмы со степенями окисления +3, +5. Сурьма растворя-

ется лишь в кислотах, анион которых является окислителем: 

Sb + 5HNO3конц + H2O → H[Sb(OH)6] + 5NO2. 

Химические свойства основных соединений Si, Ge, Sb. Оксиды эле-

ментов Si, Ge, Sb разнообразны по свойствам. 

I) SiO − безразличный, SiO2 − кислотный, соответствует слабой крем-

ниевой кислоте H2SiO3. B воде в обычных условиях SiO2 не растворяется, 

но, начиная со 150°С, его растворимость возрастает, достигая 0,25 % при 

500°С. При сплавлении со щелочами SiO2 образует соли кремниевой кисло-

ты − силикаты: 

SiO2 + 2NaOH  →
сплавление  Na2SiO3 + H2O. 
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При сплавлении смеси соды (или Na2SO4), известняка и кварцевого 

песка образуется обычное стекло приблизительного состава 

Na2O·CaO·6SiO2. 

2) GeO − амфотерен с преобладанием основных свойств, a GеО2 −ам-

фотерен с преобладанием кислотных свойств и растворяется в горячих ще-

лочах, образуя соли метагерманиевой кислоты Н2GeO3 − германаты. Соеди-

нения Ge2+ − сильные восстановители − восстанавливают некоторые метал-

лы из соединений, например: 

2Bi(NO3)3 + 3Na2[Ge(OH)4] + 6NaOH → 2Bi + 3Na2[Ge(OH)6] + 6NaNO3. 
                  тетрагидроксогерманат (II)                  гексагидроксогерманат (IV) 

Они переводят Fe3+  в Fe2+, CrО4
2- – в Сr3+  и т.д. 

3) Оксид Sb2О3 проявляет амфотерные свойства с некоторым преоб-

ладанием кислотных свойств, в воде практически нерастворим, но взаимо-

действует с соляной кислотой и со щелочами: 

Sb2O3 + 6HCI → 2SbС13 + ЗН2O, 

Sb2O3 + 2NaOH + 3H2O → Nа[Sb(OH)4]. 
тетрагидроксостибат (III)  

натрия  

Соли Sb3+  энергично подвергаются гидролизу: 

SbCl3 + H2O � SbOCl + 2HCl. 

Оксид желтого цвета Sb2O5 проявляет кислотные свойства. В водных 

растворах ему соответствуют сурьмяные кислоты: Н3SbO4 или H[Sb(OH)6], 

однако в воде растворим мало, лучше в щелочных растворах, образуя соли 

этих кислот: 

Sb2O5 + 2КOН + 5Н2O → 2K[Sb(OH)6]. 
гексагидроксoстибат (V) 

калия 
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18.2. Экспериментальная часть 

18.2.I. Приборы и реактивы 

 

Аппарат Киппа для получения С02, фарфоровые тигли (2 шт.), спир-

товка, микрошпатель, фарфоровая ступка; порошки магния, силикагеля 

SiO2, смеси GеО2 с сажей или с порошком графита, лента магния; концен-

трированные HCI, H2SO4, HNO3, насыщенные растворы Na2SiO3, SbС13, 2н 

растворы CaCI2, Co(NO3)2, Pb(NO3)2, CuSO4, NaOH, HCI и спиртовый рас-

твор фенолфталеина. 

 

18.2.2. Восстановление диоксида кремния металлами 

 

Cмешать на бумаге 3-5 микрошпателей порошка магния с 2-3 мик-

рошпателями растертого в порошок силикагеля. Тщательно перемешать 

смесь стеклянной палочкой и пересыпать в небольшой фарфоровый тигель. 

Слегка нагреть тигель горелкой, затем горелку отставить и поджечь предва-

рительно вставленную в смесь ленту магния (2-3 см). Через 2-3 мин наблю-

дается разогревание смеси до красного каления, которым сопровождается 

образование силицида металла. Написать уравнение реакции восстановле-

ния SiO2 магнием и взаимодействие полученного кремния с избытком маг-

ния до образования соответствующего силицида Mg2Si . Остывший сили-

цид извлечь, разбить в ступке ударами пестика и использовать в следующем 

опыте. 

 
18.2.3. Получение силана и изучение его свойств 

 
В тигель с 2-3 мл соляной кислоты (ρ = 1,18 г/см3) бросить 5-6 кусоч-

ков сплава, полученного в предыдущем опыте и содержащего силицид маг-

ния, непрореагировавшие Si и Мg. Отметить выделение смеси газообразных 

силанов (общая формула SinH2n+2) и их самовоспламенение; написать урав-



 102

нения реакций получения простейшего силана SiH4 при взаимодействии си-

лицида магния с соляной кислотой и его горения.  

Опыты проводить только в вытяжном шкафу при работающей вы-

тяжной вентиляции ! 

 
18.2.4. Получение золя и геля кремниевой кислоты 

 
В  пробирку  с  4-5  каплями  концентрированной  соляной  кислоты 

(ρ = 1,18 г/см3) прибавить 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный прозрачный раствор представляет собой так называе-

мый золь кремниевой кислоты − ее коллоидный раствор. Написать уравне-

ние реакции получения кремниевой кислоты. Полученный золь нагреть на 

маленьком пламени горелки. Наблюдать образование геля. Как называется 

этот процесс ? Опрокинуть пробирку вверх дном (над фарфоровой чашкой). 

Почему коллоид не выливается из пробирки ? 

18.2.5. Исследование кислотных свойств кремниевой кислоты 

 

В пробирку с 5-6 каплями раствора Na2Si03 добавить столько же ди-

стиллированной воды и 1-2 капли раствора фенолфталеина. Основываясь на 

наблюдениях, ответить на следующие вопросы. Силикаты металлов подвер-

гаются гидролизу ? Если нет − почему ? Если да − то как ? Написать в ион-

ной и молекулярной формах уравнения реакции гидролиза. Какой вывод о 

силе кремниевой кислоты можно сделать на основе этого опыта ? 

 
18.2.6. Получение германия 

 
Смешать в фарфоровой ступке равные объемы порошка диоксида 

германия и сажи. Поместить два микрошпателя полученной смеси в про-

бирку и нагревать на пламени горелки. Через некоторое время на стенках 

пробирки появляется коричневый налет свободного германия. Написать 

уравнение реакции восстановления диоксида германия углеродом. 
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18.2.7. Взаимодействие сурьмы с концентрированными 

серной и азотной кислотами 

 
В две пробирки внести по 1-2 кусочка сурьмы и добавить в одну 2-3 

капли концентрированной серной кислоты, в другую −5-6 капель концен-

трированной азотной кислоты. Нагреть пробирки на маленьком пламени 

горелки. Отметить выделение газа в обеих пробирках, растворение сурьмы 

в пробирке с серной кислотой и выделение осадка в пробирке с азотной 

кислотой. Какие газы выделяются при взаимодействии сурьмы с кислотами 

? Написать уравнения реакций взаимодействия сурьмы и серной кислоты с 

получением сульфата сурьмы Sb2(SO4)3 и окисления сурьмы азотной кисло-

той до гидратированного оксида сурьмы (V). Полученный при последней 

реакции осадок имеет состав xSb2O5·уH2O. Наиболее важная из сурьмяных 

кислот − xSb2O5·уH2O, координационная формула которой  Н[Sb(OH)6]. 

 
18.2.8. Гидролиз трихлорида сурьмы 

 
К 3-5 каплям насыщенного раствора трихлорида сурьмы прибавить, 

встряхивая, по каплям дистиллированную воду до появления осадка хло-

роксида сурьмы SbOCI. Написать уравнения реакций гидролиза трихлорида 

сурьмы по первой и второй ступеням, а также реакции разложения 

Sb(OH)2Cl. 

 
18.2.9. Получение гидроксида сурьмы(Ш) и исследование его свойств 

 
В две пробирки внести по 3-4 капли насыщенного раствора трихлори-

да сурьмы и в каждую прибавить по 3-5 капель 2 н раствора едкой щелочи. 

Отметить цвет выпавшего осадка. В одну из пробирок прибавить несколько 

капель 2 н раствора HCl, в другую − 2 н раствора щелочи до растворения 

осадка. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций. 

Назвать полученные вещества и сделать вывод о химическом характере 

гидроксида сурьмы (III).  
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18.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
18.4. Вопросы и упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Перечислить элементы, простые вещества которых проявляют по-

лупроводниковые свойства. 

2. Что такое полупроводники р- и n-типа ? 

3. Примеси атомов каких элементов в германии приводят к образова-

нию полупроводников р- и n-типа ? 

4. Перечислить факторы, влияющие на электропроводность полупро-

водниковых материалов. 

5. Как распределить валентные электроны по орбиталям в атомах Si , 

Ge, Sb в основном и возбужденном состояниях ? 

6. Какой из элементов Si или Ge более электроотрицателен ? Ответ 

мотивировать. 

7. Написать уравнения реакций, характеризующих свойства оксида 

кремния (IV). 

8. При сплавлении 150 г известняка с песком получилось 150 г сили-

ката кальция. Какой процент примеси находится в известняке ? 

Ответ: 13,8 %. 

9. При взаимодействии кремния с едким натром в присутствии воды 

образуется силикат натрия и водород. Написать уравнения реакции и опре-

делить, какой объем водорода (н.у.) выделится, если в реакцию вступают  

60 кг кремния, содержащего 6,7 % примеси. 

Ответ: 89,6 м3. 
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10. Состав хрусталя выражается формулой Na2O·3PbO·6SiO2. Сколько 

потребуется кальцинированной соды, содержащей 10 % примесей, для про-

изводства 109,1 кг хрусталя ? 

Ответ: 11,8 кг. 

11.Ниже приведено уравнение реакции, протекающей при изготовле-

нии стекла из сульфата натрия (мирабилита). Из уравнения видно, в чем 

сущность замены соды в производстве. Разобрать эту реакцию в свете окис-

лительно-восстановительного процесса и расставить коэффициенты: 

Nа2SО4 + SiО2 + С → Na2SiО3 + SО2 + СО2. 

12. Рассчитать, каким количеством мирабилита Na2SO4·1OH2O можно 

заменить 1 т кальцинированной соды Na2СO3 в производстве стекла. 

Ответ: 3,04 т.  

13. Написать уравнения реакций (в молекулярной и ионной формах), 

при помощи которых можно осуществить следующие превращения: 

                Si → Mg2Si → SiH4 → SiO2 

SiO2 

                            SiC 

Указать условия протекания реакций, назвать полученные продукты. 

14. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций, при помо-

щи которых можно осуществить следующие превращения: 

CaSiO3 

SiO2 → Na2SiO3 → H2SiO3 → SiO2        

SiF4 

 Укaзать условия протекания реакций. 

15. С какими из перечисленных кислот германий энергично взаимо-

действует: 

a) HCI;     б) Н2SО4разб ;     в) НNO3разб ;      г) НNО3конц ? 

Привести уравнения реакций. 
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16. Какого состава оксид  образуется при прокаливании в кислороде 

германия:  а) GеО;    б)  Ge2О3;     в) GeО2 ? 

17. Написать продукты и подобрать коэффициенты для следующих 

уравнений реакций: 

Sb + HNO3конц  → ; 

Sb + H2SO4конц  → ; 

SbCl3 + Na2CO3р-р  → ; 

SbCl3 + NaOHизб  → ; 

SbCl5 + NaOHизб  → ; 

Na[Sb(OH)4] + NaOH + AgNO3  → ; 

Sb2O5 + HCl � SbCl3 + Cl2 + H2O. 

18. Какое окислительное число (+2 или +4) более характерно для гер-

мания ? В соответствии с этим написать реакции взаимодействия германия 

с окислителями: 

а) кислородом;  б) хлoром. 

19. Какие из перечисленных веществ следует добавить к раствору 

SbCl3, чтобы:  а) усилить гидролиз;   б) уменьшить гидролиз:  

1) HCI,    2) NH4С1,   3) Na2C03,  4) NaCI ? 

20. Какие реакции можно использовать, чтобы перевести SiO2 в рас-

творимое состояние: 

а) SiO2 + NaOHтв  →
ot  ; б) SiO2 + Cl2 →

ot  ; 

в) SiO2 + C + Cl2  →
ot  ; г) SiO2 + K2CO3тв  →

ot  ; 

д) SiO2 + K2CO3р-р→ ; е) SiO2 + HF  →  ; 

ж) SiO2 + HClр-р → ; з) SiO2 + CaO → ? 

21. При добавлении нитрата аммония к раствору силиката натрия вы-

падает гель кремниевой кислоты. Написать в молекулярной и ионной фор-

мах уравнения реакции. Как характеризует этот процесс кремниевую кисло-

ту ? 
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19. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 18* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЛЕГКИХ КОНСТРУКЦИОННЫХ  

МАТЕРИАЛОВ 

 

Цель работы: рассмотреть важнейшие химические свойства легких 

металлов, применяемых в технике в качестве конструкционных. 

 
19.1. Краткие теоретические сведения 

 
К легким конструкционным металлам относятся магний, бериллий 

алюминий,  титан  и  сплавы  на их основе, плотность которых меньше 

5·10+3 кг/м3. Физические константы металлов помещены в табл.10. 

Таблица 10 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+
 Rат, 

нм 
ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
о
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

4 Be …2s2 +2 899 -1,7 0,112 1,848 1557 2·10-4 

12 Mg …3s2 +2 737 -2,32 0,128 1,738 924 2,09 

13 Al …3s23p1 +3 577 -1,67 0,143 2,702 933 8,13 

22 Ti …3d24s2 +2,+3,+4 658 
-1,75(Ti+2), 

-1,21(Ti+3) 
0,146 4,500 1953 0,6 

Общим химическим свойством данных металлов является их взаи-

модействие с кислородом воздуха с образованием защитной пленки оксида, 

обуславливающей химическую инертность металлов при обычных услови-

ях. При повышенной температуре эти металлы проявляют большое срод-

ство к сере, азоту, фосфору, углероду. Эти свойства широко используются в 

металлургических процессах для улучшения качества сплавов. 

С водой данные металлы реагируют только при нарушении целост-

ности защитного слоя оксида и при нагревании: 

MgO + H2O →
ot  Mg(OH)2 + H2; 
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Ti + 2H2O →
ot  TiO2 + 2H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной металлы реагиру-

ют с выделением водорода: 

Be + 2HCl = BeCl2 + H2; 

2Ti + 
.разб

42SOH3 = Ti2(SO4)3 + 3H2 

(Титан окисляется до степени окисления +3). 

В кислотах – окислителях алюминий и титан пассивируются: 

3Al + 
.конц
3HNO6  → Al2O3 + 6NO2 + 3H2O; 

Ti + 4HNO3 → TiO2 + 4NO2 + 2H2O. 
конц. 

Реакция заметно идет лишь при среднем разбавлении кислот: 

Al + 
1:1

3HNO4  → Al(NO3)3 + NO + 2H2O; 

3Ti + 
1:1

3HNO4  + H2O → 
кислотатитановая
32TiOH3

−β

+ 4NO. 

Магний и бериллий реагируют с данными кислотами как активные 

металлы: 

3Mg + 
.конц
3HNO8 → 3Mg(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

4Mg + 
1:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + N2O + 5H2O; 

4Mg + 
20:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

Все металлы, кроме магния, реагируют с водными растворами щело-

чей: 

Be + 2NaOH + 2H2O → 

натриябериллат
кситетрагидро

42 ])OH(Be[Na
−

 + H2O; 

Ti + 2NaOH + O2  →
сплав  

натриятитанат
32 OTiNa + H2O. 
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Лучшим растворителем для титана является «царская водка»: 

3Ti + 12HCl + 4HNO3 → H2[TiCl 6] + 4NO + 8H2O. 

Cоединения MgO и Mg(OH)2 носят основной характер. Оксид магния 

частично растворяется в воде. Гидроксид магния слабо диссоциирует в рас-

творе. Be(OH)2 и Al(OH)3 практически нерастворимы в воде, но растворя-

ются одинаково хорошо как в кислотах, так и в щелочах, проявляя амфо-

терные свойства: 

Be(OH)2 + 2H+ = Be2+ + 2H2O; 

Be(OH)2 + 2OH̄  = [Be(OH)4]
2-. 

Оксиды этих металлов взаимодействуют со щелочами только при 

сплавлении: 

Al 2O3 + 2NaOH  →
сплав  

натрияалюминат
2O2NaAl + H2O. 

Характер и свойства оксидов и гидроксидов титана зависят от про-

являемой им степени окисления: 

.)OH(TiTiO)OH(TiOTi)OH(TiTiO 42

3

3

3

32

2

2

2 ++++

 
         основные                     слабо основные                амфотерные 

Получают все эти нерастворимые в воде основания реакцией обмена 

соли со щелочью: 

Ti(SO4)2 + 4NaOH = Ti(OH)4 + 2Na2SO4. 

Соли всех четырех металлов подвержены гидролизу, как соли, обра-

зованные слабыми основаниями: 

2BeSO4 + 2H2O � (BeOH)2SO4 + H2SO4; 

Be2+ + H2O � BeOH+ + H+,  pH < 7; 

Al 3+ + H2O � AlOH2+ + H+; 

Ti(SO4)2 + H2O � 
титаниласульфат

424 .SOHTiOSO +  
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Соли титана в низших степенях окисления могут быть восстановите-

лями: 

Ti2(SO4)3 + H2SO4 = 2Ti(SO4)2 + H2
0 ↑; 

Ti3+ – e = Ti4+          2 

2H+ + 2e = H2      1, 

а в максимальной степени окисления – слабыми окислителями: 

2Ti(SO4)2 + Zn0 → Ti2(SO4)3 + ZnSO4; 

Ti4+ + e = Ti3+             2 

Zn0 –  2e = Zn2+    1. 

Ионы остальных металлов могут проявлять свою окислительную 

функцию только под действием электрического тока в процессе их получе-

ния из руд (катодное восстановление из расплава). 

 

19.2. Экспериментальная часть 

19.2.1. Приборы и реактивы 
 

Растворы солей: BeSO4, MgSO4, Al2(SO4)3, Ti(SO4)2 или TiCl4. Кри-

сталлы солей: Al2(SO4)3, AlCl3, MgSO4 или MgCl2, BeSO4. Растворы щело-

чей: NaOH (2н или 40%-ный). Растворы кислот: HCl (2н), HNO3(конц.). Ин-

дикатор – раствор лакмуса. Металлы: Mg, Al (гранулы), Mg, Al, Ti (образцы 

сплавов). 

 

19.2.2. Действие кислот и щелочей на алюминий 

 

Поместить в три пробирки по 2 гранулы алюминия и добавить в од-

ну из них 40%-й раствор NaOH, во вторую – разбавленную HCl, в третью – 

концентрированную HNO3. Пробирки с растворами нагреть под тягой. 

Наблюдать, в каком случае реакция идет, а в каком – нет. Объяснить меха-

низм реакции алюминия со щелочью. Написать уравнения реакций. 
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19.2.3. Получение и свойства гидроксидов бериллия, 

 магния, алюминия и титана (IV) 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель растворов солей BeSO4, 

MgSO4, Al2(SO4)3 и Ti(SO4)2.В каждую добавить по несколько капель 2н 

раствора щелочи до выпадения осадков. Затем разлить отдельно каждый из 

образовавшихся гидроксидов в две пробирки. В одну добавить концентри-

рованный раствор сильной кислоты, в другую – 40%-й раствор щелочи. 

Наблюдать, в каких случаях осадок растворился в обеих пробирках. Сде-

лать вывод о характере каждого из четырех гидроксидов. Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

19.2.4. Гидролиз солей легких конструкционных металлов 
 

В пять пробирок налить по 2 мл дистиллированной воды и добавить 

в каждую по 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса. В четыре из них 

внести по 2-3 кристаллика соли бериллия, магния, алюминия, титана (или 

влить концентрированные растворы). Пятая пробирка служит для сравнения 

окрасок. Пробирку с солью титана (IV) прокипятить. Как изменилась окрас-

ка лакмуса в каждой из пробирок? Написать молекулярное и ионное урав-

нения реакций гидролиза солей. 

 

19.2.5. Окислительно-восстановительные свойства  

соединений титана (III) и (IV) 
 

В пробирку с раствором TiCl4 в концентрированной HCl внести ку-

сочек цинка и наблюдать появление через некоторое время фиолетовой 

окраски, свойственной ионам Ti3+. Происходит реакция: 

2TiCl4    + 3Zn + 4HCl  →   2TiCl3   + 3ZnCl2 + 2H2. 

бесцветный                            фиолетовый 

Определить, какие элементы изменили степень окисления, уравнять 

схему реакции. Какова роль соединения Ti(IV) в данном процессе? 
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Фиолетовый раствор TiCl3 перелить в другую пробирку и наблюдать 

его постепенное обесцвечивание вследствие реакции: 

4TiCl3 + 2H2O + O2 → 4TiOHCl3. 

Уравнять, объяснить функцию соединения Ti(III). 

19.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

19.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схему электролиза расплавов BeCl2, MgCl2, Al2O3. Ка-

ково практическое значение этих процессов ? 

2. Описать способы получения ферротитана, чистого титана и тита-

на высокой степени чистоты. Где применяется этот металл и другие легкие 

конструкционные металлы ? 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Be + NaOH + H2O → ; Ti + HNO3 + HF → ; 

Be + KOH → ; TiCl3 + FeCl3 → ; 

TiO2 + Mg → ; TiCl3 + K2Cr2O7 + HCl → ; 

MgCl2 + H2O → ; Ti2(SO4)3 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

TiCl4 + H2O → ; TiCl3 + O2 + H2O → ; 

Mg + HNO3 → ; 
            1:20 

Ti(SO4)2 + H2 → . 

4. Сколько алюминия получится при электролизе 1 т глинозема, со-

держащего 94,5 % Al2O3? Какова продолжительность электролиза при силе 

тока в 30000 А? 
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20. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  19* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ХРОМА И МАРГАНЦА 
 

Цель работы: ознакомиться с химическими свойствами хрома, мар-

ганца и их важнейших соединений. 
 

20.1. Краткие теоретические сведения 

К тяжелым конструкционным металлам относятся хром, марганец, 

железо, кобальт, никель, медь, цинк и другие металлы и сплавы на их осно-

ве, плотность которых больше 5·10+3 кг/м3. 

Рассмотрим свойства хрома и марганца. Физические константы по-

мещены в табл.11. 

Таблица 11 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

24 Cr …3d54s1 +2,+3,+6 652 -0,91 0,127 7,20 2123 6·10-3 

25 Mn …3d54s2 
+2,+3, 

+4,+6,+7 
717 -1,17 0,13 7,21 1520 8·10-2 

При обычной температуре эти металлы взаимодействуют с кислоро-

дом воздуха с образованием защитной пленки оксида. При повышенной 

температуре марганец обладает большим сродством к кислороду. Он ис-

пользуется при плавке стали как «раскислитель», т.е. для удаления из нее 

кислорода. Хром при нагревании окисляется медленнее, но в виде порошка 

горит в кислороде, образуя Cr2O3. В расплаве эти металлы проявляют срод-

ство к сере, азоту, углероду. При повышении температуры марганец реаги-

рует с галогенами, хром реагирует с фтором, хромом, бромом и иодом на 

холоде. 

Марганец и хром образуют с кислородом ряд оксидов: 

Mn, Mn2O3 

CrO 

MnO2 

Cr2O3 

(MnO3)Mn2O7 

CrO3 
основные оксиды амфотерные оксиды кислотные оксиды 
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Порошкообразные металлы при нагревании реагируют с водой: 

Mn + 2H2O = Mn(OH)2 + H2; 

2Cr + 3H2O = Cr2O3 + 3H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной (1:1, 2н р-р) ме-

таллы реагируют, вытесняя водород: 

Mn + 2HCl = MnCl2 + H2; 

2Cr + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2. 

В кислотах, анионы которых являются окислителями, (H2SO4конц. и 

HNO3) хром пассивируется, а марганец растворяется, образуя ионы Mn2+: 

2Сr + 6HNO3  =  Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O; 
конц.      пленка 

2Cr + 3H2SO4 = Cr2O3 + 3SO2 + 3H2O; 
конц. 

Mn + 4HNO3 = Mn(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

Mn + 2H2SO4 = MnSO4 + SO2 + 2H2O; 
                                                       

конц. 

3Mn + 8HNO = 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
                                1:1 

С водными растворами щелочей металлы не реагируют. 

Химический характер гидроксидов соответствует характеру оксидов, 

Mn(OH)2 и Cr(OH)2 практически нерастворимы в воде, но растворимы в 

кислотах: 

Mn(OH)2 + 2HCl = MnCl2 + 2H2O; 

Mn(OH)2 + 2H+  =  Mn2+ + 2H2O. 

На воздухе Mn(OH)2 постепенно буреет вследствие окисления кис-

лородом: 

4Mn(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Mn(OH)3; 
бурый 

4Mn(OH)3 + O2 = 4Mn(OH)2O + 2H2O. 
коричневый 
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Гидроксид хрома (III) проявляет амфотерные свойства, растворяясь в 

кислотах и щелочах: 

Cr(OH)3 + 3HCl  =  CrCl3 + 3H2O; 

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]. 
гидроксохромат(III)  

натрия 

Гидроксид марганца (IV) Mn(OH)4 – амфотерный гидроксид, даю-

щий два типа солей: MnCl4 (неустойчивый), Mn(SO4)2 (более устойчивый) и 

манганиты – соли марганцоватистой кислоты H4MnO4. Манганиты получа-

ют при сплавлении MnO2 с основными оксидами: 

MnO2 + 2CaO = Ca2MnO4. 

Соли марганцоватой кислоты H2MnO4 образуются при сплавлении 

MnO2 со щелочами в присутствии окислителя (кислорода): 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) могут быть восстановителями: 

2NaCrO2 + 3Cl2 + 8NaOH = 2Na2CrO4 + 6NaCl + 4H2O; 

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2O. 

Соли хрома (VI) и марганца (VII) могут быть только окислителями: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3So + 7H2O; 

2KMnO4+5Na2SO3+3H2SO4  →
<7pH

2MnSO4+ 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O; 

2KMnO4 + 3Na2SO3 + 3H2O  →
=7pH

 2MnO(OH)2 + 3Na2SO4 + 2KOH; 

2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH  →
>7pH

 2K2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) подвергаются гидролизу, как соли, 

образованные слабыми основаниями. 

Соли хромовой кислоты H2CrO4 устойчивы только в щелочной сре-

де, а двухромовой кислоты H2Cr2O7 – только в кислой среде: 
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2K2CrO4 + H2SO4 = K2Cr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                          оранжевый 

;OHOCrH2CrO2 2
2
72

2
4 +=+ −+−  

K2Cr2O7 + 2KOH = 2K2CrO4 + H2O; 
оранжевый                      желтый

 

.OHCrOOH2OCr 2
2
4

2
72 +=+ −−−  

 

20.2. Экспериментальная часть 
 

20.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: Cr2(SO4)3, K2Cr2O7, KMnO4, MnSO4; сухие вещества: 

FeSO4, Na2SO3, NaNO2, PbO2; растворы щелочей: NaOH (2 н и 40 %), КОН 

(40%); растворы кислот: H2SO4 (1:1), HNO3 (конц.); раствор перекиси водо-

рода H2O2 (3 %). 

 

20.2.2. Получение и свойства гидроксида хрома (III) 

 

Налить в две пробирки по 5-7 капель раствора соли хрома (III) и 

прибавить по каплям раствор NaOH (2н) до образования серо-зеленого 

осадка. В первую добавить избыток H2SO4 (1:1), во вторую – раствор NaOH 

(40%). Сделать вывод о характере гидроксида хрома (III). Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

20.2.3. Окисление хромита 
 

Налить в пробирку 5-7 капель раствора соли хрома (III) и прибавить 

к нему раствор NaOH (40%) в избытке до растворения выпавшего осадка 

(заметить цвет полученного раствора). К полученному раствору прилить 

3%-й раствор перекиси водорода Н2О2, нагреть пробирку и наблюдать пере-

ход зеленой окраски хромита в желтый цвет хромата. 
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20.2.4. Окислительные свойства дихроматов 

 

В три пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В первую 

прилить 4-5 капель свежеприготовленного раствора соли железа (II), во 

вторую – свежеприготовленный раствор сульфита натрия Na2SO3, в третью 

– свежеприготовленный раствор нитрита натрия NaNO2. Наблюдать во всех 

пробирках изменение окраски раствора из оранжевой в зеленую. Составить 

уравнение реакции, имея в виду, что окислитель – дихромат калия, а ионы 

Fe2+, −−
2

2
3 NO,SO  – восстановители.  

 

20.2.5. Окисление ионов Mn2+ в ионы MnО4¯̄̄̄ 
 
Внести в пробирку немного диоксида свинца и добавить туда же не-

сколько капель концентрированной HNO3 и одну каплю раствора MnSO4. 

Нагреть раствор и наблюдать появление ионов −
4MnO . 

PbO2 + HNO3 + MnSO4 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O. 

Уравнять, объяснить роль соединения марганца (II). 

 

20.2.6. Окисление ионами MnО4¯  ¯  ¯  ¯  в кислом, нейтральном 

и щелочном растворах 

 

Налить в три пробирки по 5-7 капель раствора перманганата калия 

KMnO4. В первую добавить 5-7 капель раствора H2SO4 (1:1), во вторую – 5-

7 капель дистиллированной воды, в третью – 5-7 капель КОН (40%). 

Во все три пробирки прибавлять по каплям свежеприготовленный 

раствор сульфита натрия Na2SO3 до изменения окраски раствора. 

Составить уравнения реакций, имея в виду, что ионы −2
3SO  превра-

щается в ионы −2
4SO . Какова роль KMnO4 ? 
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20.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

20.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить уравнения следующих реакций: 

Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; 

Cr2O3 + KNO3 + KOH   →
сплавление  ; 

K2Cr2O7 + HCl  → ; 

K2Cr2O7 + H2SO4 + KI → ; 

MnO2 + KNO3 + KOH → ; 

KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; 

KMnO4 + NaNO2 + H2O → . 

2. На окисление 100 мл раствора FeSO4 пошло 20 мл 0,12 н раствора 

перманганата калия. Вычислить, сколько граммов железа содержалось в 

растворе. 

3. Какой объем хлора (при 17 оС и 745 мм рт.ст.) выделится при взаи-

модействии соляной кислоты с 1 кг MnO2 ? 

4. Сколько граммов K2Cr2O7 и сколько миллилитров 39%-го раствора 

HCl (ρ = 1,2 г/см3) следует взять, чтобы с помощью выделившегося хлора 

окислить 0,1 моль FeCl2 в FeCl3 ? 
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21. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  20* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  

ТЯЖЕЛЫХ КОНСТРУКЦИОННЫХ МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: продолжить изучение свойств тяжелых металлов на 

примере элементов семейства железа, а также подгруппы меди и цинка. 
 

21.1. Краткие теоретические сведения 

Физические константы металлов помещены в табл.12. 

Таблица 12 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мен-
та 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 

при-
роде 
мас.% 

26 Fe …3d64s2 +2,+3,+6 762 -0,44 0,124 7,86 1812 4,0 

29 Cu …3d104s1 +1, +2 745 +0,34 0,128 8,96 1356 10-2 

30 Zn …4s2 +2 906 -0,76 0,137 7,13 692,4 10-2 

Общим свойством данных металлов является их инертность по от-

ношению к кислороду при обычных условиях. При повышении температу-

ры металлы сгорают, образуя оксиды: Fe2O3, CuO, ZnO. При повышении 

температуры металлы взаимодействуют с хлором, образуя соли: FeCl3, 

CuCl2, ZnCl2. В расплаве железо проявляет большое сродство к углероду, 

сере, кремнию, фосфору; медь и цинк – к сере. 

С водой при повышении температуры реагируют только железо и 

цинк: 

Zn + 2H2O   →
o100  Zn(OH)2 + H2; 

3Fe + 4H2O   →
o800  Fe3O4 + 4H2. 

Если в воде содержатся растворенный кислород и диоксид углерода, 

медь окисляется: 

2Cu + H2O + O2 + CO2 = (CuOH)2CO3. 
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С кислотами типа соляной и разбавленной серной реагируют железо 

и цинк с выделением водорода: 

Zn + 2HCl →  ZnCl2 + H2; 

Fe + H2SO4 → FeSO4 + H2. 
        разб. 

В HNO3 и H2SO4(конц.) железо пассивируется в обычных условиях, 

но при нагревании растворяется: 

Fe + 4HNO3 →
ot  Fe(NO3)3 + NO + 2H2O; 

конц. 

2Fe + 6H2SO4 →
ot  Fe2(SO4)3 + 3SO2 + H2O; 

конц. 

4Fe + 10HNO3 →
ot  4Fe(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

оч.разб. 
Медь растворяется при обычных условиях в азотной и серной концен-

трированной кислотах: 

Cu + 4HNO3 → Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

3Cu + 8HNO3 → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 
разб. 

Cu + 2H2SO4 → CuSO4 + SO2 + 2H2O. 
конц. 

Реагируя с азотной и серной концентрированной кислотой, цинк 

восстанавливает азотную концентрированную кислоту до NO, разбавлен-

ную азотную – до NH4NO3, ион −2
4SO  может быть восстановлен до SO2 (при 

обычной температуре), до S (при слабом нагревании) и до H2S (при кипяче-

нии раствора). 

Цинк реагирует с водным раствором щелочи: 

Zn + 2NaOH + 2H2O   →   Na2[Zn(OH)4]    + H2. 
тетрагидроксоцинкат  

натрия 
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Соединения FeO и Fe(OH)2 носят оснόвный характер, растворяясь 

только в кислотах: 

Fe(OH)2 + 2HCl → FeCl2 + 2H2О; 

Fe(OH)2 + 2H+ → Fe2+ + 2H2O. 

Гидроксид железа (II) легко окисляется кислородом воздуха: 

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O → 4Fe(OH)3. 

Гидроксид железа (III) и гидроксид меди имеют слабо выраженный 

амфотерный характер: 

3Fe(OH)3 + 3H2SO4 → Fe2(SO4)3 + 6H2O; 

2Fe(OH)3 + 6H+ → 2Fe3+ + 6H2O; 

Fe(OH)3 + NaOH   →
сплавление   NaFeO2  + 2H2O; 

феррит натрия
 

Cu(OH)2 + 2HCl → CuCl2 + H2O; 

Cu(OH)2 + 2NaOH → Na2[Cu(OH)4]. 
тетрагидроксокупрат  

натрия 

Гидроксид цинка одинаково хорошо растворяется как в кислотах, так 

и в щелочах. 

Соли всех металлов подвергаются гидролизу, как соли, образован-

ные слабыми основаниями: 

Fe3+ + H2O  �  FeOH2+ + H+,    pH < 7; 

Zn2+ + H2O  �  ZnOH+ + H+,    pH < 7. 

Соли железа и меди в минимальных степенях окисления могут быть 

восстановителями: 

6FeSO4 + K2Cr2O7 + 7H2SO4 → 3Fe2(SO4)3 + K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 7H2O, 

а в максимальных степенях окисления – окислителями: 

2FeCl3 + 2KI  �  2FeCl2 + 2KCl + I2. 

Ионы Fe2+ и Fe3+ образуют устойчивые комплексы в растворах, со-

держащих избыток цианид-ионов: 
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FeSO4 + 6KCN   →   K4[Fe(CN)6]↓   + K2SO4; 
гексацианоферрат(II) калия 

(желтая кровяная соль) 

FeCl3 + 6KCN   →   K3[Fe(CN)6]↓ + 3KCl. 
гексацианоферрат(III) калия 

(красная кровяная соль)
 

Желтая кровяная соль является реактивом на ион железа Fe3+: 

4Fe3+ + 3[Fe(CN)6]4-  →  Fe4[Fe(CN)6]3 ↓. 
берлинская лазурь

 

Красная кровяная соль является реактивом на ион железа Fe2+: 

3Fe2+ + 2[Fe(CN)6]3-  →  Fe3[Fe(CN)6]2 ↓. 
турнбулева синь 

Ионы Cu2+ и Zn2+ образуют устойчивые комплексы в средах с избыт-

ком аммиака NH3 и цианид-ионов: 

Cu2+ + 4NH3  →  [Cu(NH3)4]
2+,           Кн = 5·10-14; 

Zn2+ + 4CN̄   →  [Zn(CN)4]
2-,            Кн = 2·10-17; 

Zn2+ + 4NH3  →  [Zn(NH3)4]
2+,           Кн = 4·10-19. 

 

21.2. Экспериментальная часть 
 

21.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: FeSO4, K3[Fe(CN)6], FeCl3, K4[Fe(CN)6], CuSO4, 

ZnSO4; растворы кислот: H2SO4 (1:1), HCl (1:1), HNO3 (1:1), H3PO4 (2 н); 

растворы щелочей: NaOH (2 н), NH4OH (25 %); металлы: Fe, образец сплава 

меди. 
 

21.2.2. Действие кислот на железо 
 

Поместить в 4 пробирки по несколько крупинок железа и добавить в 

первую разбавленной серной кислоты (1:1), во вторую – разбавленной со-

ляной кислоты (1:1), в третью – разбавленной фосфорной кислоты (2 н), в 

четвертую – разбавленной азотной кислоты (1:1). В какой из пробирок 

наблюдается более быстрая реакция? Написать уравнения реакций. 



 123

21.2.3. Получение гидроксида железа (II) 
 
Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли железа (II) и добавить 

равный объем раствора щелочи NaOH (2 н). Наблюдать выпадение осадка. 

Написать уравнение реакций. 

 

21.2.4. Окисление гидроксида железа (II) в гидроксид железа (III) 
 

Гидроксид железа (II), полученный в п.21.2.3, слегка нагреть. Изме-

нилась ли окраска в пробирке? Объяснить происшедшие изменения, напи-

сать уравнение реакции. 
 

21.2.5. Комплексные соединения железа 
 

а) Получение берлинской лазури 

К 2-3 каплям раствора соли железа (III) добавить каплю кислоты, не-

сколько капель дистиллированной воды и каплю раствора желтой кровяной 

соли K4[Fe(CN)6]. 

б) Получение турнбулевой сини 

В пробирке растворить несколько кристалликов сульфата железа (II) 

и добавить 1-2 капли раствора красной кровяной соли K3[Fe(CN)6]. Соста-

вить уравнения реакций. Проверить, как действует раствор K3[Fe(CN)6] на 

ионы Fe3+. 

21.2.6. Получение и свойства дигидроксида меди 
 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли меди CuSO4 и добавить 

такой же объем раствора щелочи. Нагреть содержимое пробирки. Сделать 

вывод о термической устойчивости дигидроксида меди. Написать уравне-

ния реакций. 
 

21.2.7. Обнаружение меди в сплавах 
 

Очистить поверхность металлического образца наждаком, промыть 

водой, обсушить фильтровальной бумагой и нанести на образец 1 каплю 
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концентрированной HNO3. Через минуту нанести на то же место несколько 

капель водного раствора аммиака. Синяя окраска раствора указывает на 

присутствие меди в сплавах. Составить уравнения проделанных реакций. 

21.2.8. Свойства гидроксида цинка 
 

Налить в пробирку 1-2 мл раствора соли цинка ZnSO4 и по каплям 

добавить раствор NaOH (2 н). Полученный осадок гидроксида цинка рас-

пределить в две пробирки. В одну из них добавить избыток раствора щело-

чи NaOH (40 %), в другую – избыток раствора кислоты H2SO4 (1:1). Напи-

сать молекулярные и ионные уравнения реакций. 
 

21.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

21.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схемы электролиза растворов CuCl2, ZnSO4, CuSO4 на 

угольных электродах, электролиз растворов CuCl2 и  CuSO4 на медном ано-

де. Каково практическое значение этих процессов? 

2. Вычислить ЭДС и определить направление тока во внешней цепи 

для гальванических элементов: 

а) Zn/ZnSO4 (1 моль/л)//FeSO4 (0,1 моль/л)/Fe; 

б) Cu/Cu(NO3)2 (1 моль/л)//AgNO3 (0,1 моль/л)/Ag. 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Cu + H2SO4 + H2O2  → ; 

Zn + H2SO4 + KMnO4  → ; 

FeSO4 + KMnO4 + H2SO4  → ; 

Fe2O3 + KNO3 + KOH  → ; 
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Fe2O3 + KClO3 + KOH  → ; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → [Zn(NH3)4]
2+. 

4. Какое количество  технического  цинка,  содержащего 96 % Zn,  и 

27 %-го раствора HCl должны прореагировать для получения 1 т 45 %-го 

раствора хлорида цинка? 

5. Какой объем 8 н раствора KOH способен прореагировать с 250 г 

оксида цинка, содержащего 18,6 % примесей, не растворяющихся в едких 

щелочах ? 
 

22. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  21* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕКТРОТЕХНИЧЕСКИХ 

МАТЕРИАЛОВ 

Цель работы: получить представление о химической устойчивости 

металлов, используемых в качестве электротехнических материалов. 
 

22.1. Краткие теоретические сведения 
 

К электротехническим металлам относят медь, серебро, золото, ще-

лочные металлы, алюминий, элементы семейства железа. 

Важнейшими свойствами, обуславливающими применение данных 

металлов в электротехнике, в радиотехнике, в электронике, явились их вы-

сокая электропроводность или необычные магнитные свойства. Если при-

нять электропроводность ртути условно за единицу, то электропроводность 

Ag – 59; Cu – 56,9; Au – 39; Al – 36; Fe – 9,8; Pb – 4,6; Ge – 0,001. Ценными 

для электротехники являются свойства фотоэлектронной эмиссии, харак-

терные для щелочных металлов, и ферромагнитные свойства Fe, Co, Ni, Cr. 

По химическим свойствам данные металлы очень различны: от са-

мых активных и коррозионно-неустойчивых щелочных металлов до хими-

чески инертных (благородных и полублагородных) – серебра, золота, меди. 

Особенности химических свойств Fe, Co, Ni, Cu изложены в разд. 21, Al – в 

разд. 19. 
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22.1.1. Свойства металлов I группы главной подгруппы 
 

Рассмотрим некоторые химические свойства щелочных металлов. На 

воздухе металлы хранить нельзя, так как они окисляются с образованием 

рыхлых оксидов:  

4Na + O2 = 2Na2O, 

а при нагревании горят с образованием пероксидов: Na2O2, K2O2. Энергично 

взаимодействуют щелочные металлы и с другими неметаллами, образуя со-

ли. Обладая высокими отрицательными электродными потенциалами, они 

бурно реагируют с водой: 

2Me + 2H2O = 2MeOH + H2, 

а с кислотами реагируют со взрывом. 

Соединения щелочных металлов отличаются большой долей ионной 

связи, а поэтому оксиды и гидроксиды носят ярко выраженный оснόвный 

характер (щелочной): 

Na2О + H2O = 2Na+ + 2OH̄ ; 

Na2O2 + 2H2O = 2Na+ + 2OH̄  + H2O2. 

Соли щелочных металлов и слабых кислот подвержены гидролизу: 

K2S + H2O � KHS + KOH;      S2- + H2O � HS̄  + OH̄ ,     pH > 7. 

 

22.1.2. Свойства металлов I группы побочной подгруппы 

 

По химическим свойствам стоящие в одной группе со щелочными 

металлами, но в побочной подгруппе, элементы серебро и золото отличают-

ся высокой устойчивостью на воздухе и в агрессивных средах. Серебро при 

длительном хранении может потемнеть на воздухе в присутствии сероводо-

рода: 

4Ag + 2H2S + O2 =  2Ag2S  + 2H2O. 
черный  
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Растворителями серебра могут быть концентрированные азотная и 

серная кислоты: 

Ag + 2HNO3 = AgNO3 + NO2 + H2O; 

2Ag + 2H2SO4 = Ag2SO4 + SO2 + 2H2O. 

Золото хорошо растворяется в «царской водке»: 

Au + 3HCl + HNO3 = AuCl3 + NO + 2H2O. 

В горнодобывающей промышленности серебро и золото извлекают 

из горных пород, где они находятся в виде микровкраплений, используя их 

способности растворяться в растворе цианида калия (метод Багратиона): 

4Ag + 8KCN + O2 + 2H2O = 4K[Ag(CN)2] + 4KOH. 

 

22.2. Экспериментальная часть 
 

22.2.1. Приборы и реактивы 
 

Спиртовка, фарфоровый тигель, щипцы тигельные, микрошпатель, 

натрий металлический, железо, алюминий, H2SO4 (конц.), крахмальный 

клейстер, сухие соли Na2CO3 и NaHCO3; HNO3 (конц.), NH4OH (конц.), 

HNO3 (1:1), H2SO4 (2 н), HCl (2 н), HNO3 (2 н), NaOH (2 н), KCNS (0,01 н), 

FeCl3 или Fe2(SO4)3, AlCl3 или Al2(SO4)3, K3[Fe(CN)6[, K4[Fe(CN)6], KI, соль 

Мора, лакмус, 3 %-й раствор H2O2, CuSO4. 
 

22.2.2. Получение пероксида натрия 
 

Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель. Тигель 

взять щипцами и нагреть, дать металлу полностью сгореть. Затем охладить 

полученное вещество и растворить в тигле в 10 каплях воды. Убедиться в 

образовании пероксида, для чего добавить в тигель по две капли раствора 

иодида калия и 2 н серной кислоты и одну каплю раствора крахмального 

клейстера. Какое вещество окрашивает раствор в синий цвет? Записать 

уравнения реакций. Как получить оксиды щелочных металлов? 
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22.2.3. Взаимодействие меди с кислотами 

 

Поместить в пробирку кусочек медной стружки и подействовать на 

нее 5-6 каплями разбавленной H2SO4. Наблюдается ли изменение? Приба-

вить в пробирку 2-3 капли 3%-го раствора Н2О2 и слегка встряхнуть ее. По-

чему раствор окрашивается в голубой цвет? Налить в три пробирки по 5-6 

капель кислот: конц. H2SO4,  конц. HNO3 и разб. HNO3. В каждую пробирку 

внести кусочки медной стружки. Первую пробирку осторожно нагреть. Что 

наблюдается в каждой пробирке? Написать уравнения реакций. Опыт про-

водить в вытяжном шкафу! 

 

22.2.4. Получение комплексного соединения меди 

 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора CuSO4 и по каплям прибав-

лять концентрированный раствор аммиака. Наблюдать образование и рас-

творение осадка (CuOH)2SO4 вследствие образования комплексных ионов 

[Cu(NH3)4]
2+. Составить уравнения реакций. 

 

22.2.5. Взаимодействие железа с кислотами 

 

Налить в четыре пробирки по 5 капель кислот: 2 н HCl, 2 н H2SO4, 

конц. H2SO4 (плотность 1,84 г/см3), 2 н HNO3. В каждую пробирку внести 

кусочек железной стружки. Пробирку с концентрированной серной кисло-

той нагреть. Затем добавить во все растворы по капле 0,01 н раствора рода-

нида калия. В каких пробирках образовались ионы Fe3+? 

Чем объясняется, что при взаимодействии железа с серной кислотой 

разной концентрации образуются ионы железа различной степени окисле-

ния? Записать уравнения реакций растворения железа в различных кисло-

тах. 
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22.2.6. Взаимодействие алюминия с кислотами и щелочами 

 

В четыре пробирки положить по кусочку металлического алюминия 

и добавить по 10-15 капель: в первую – 2 н раствора соляной кислоты, во 

вторую – 2 н раствора серной кислоты, в третью – концентрированной сер-

ной кислоты (плотность 1,84 г/см3) и в четвертую – 2 н раствора NaOH. 

Сравнить активность взаимодействия алюминия с соляной и серной 

кислотами на холоде. Подогреть пробирки с разбавленными кислотами. По 

запаху установить, какой газ выделяется при взаимодействии алюминия с 

концентрированной серной кислотой на холоде. Осторожно нагреть про-

бирку. Наблюдать появление мути (выделение свободной серы). Написать 

уравнения соответствующих реакций. 

 

22.2.7. Гидролиз солей алюминия и натрия 

 

В пробирку с нейтральным раствором лакмуса (8-10 капель) доба-

вить 1-2 капли раствора соли алюминия. Отметить изменение окраски лак-

муса и написать молекулярное и ионное уравнения первой ступени гидро-

лиза. Почему гидролиз данной соли не идет до конца? Какие продукты по-

лучаются в результате реакции? Как можно уменьшить и усилить гидролиз 

этой соли? 

Налить в три пробирки 6-7 капель дистиллированной воды. В каж-

дую из них добавить такое же количество нейтрального раствора лакмуса. В 

одну пробирку внести 1 микрошпатель карбоната натрия Na2CO3, в другую 

– гидрокарбоната натрия NaHCO3. Третью пробирку оставить для сравне-

ния. 

Сравнить окраску лакмуса в растворах солей с его окраской в треть-

ей пробирке. Какая среда в растворе карбоната и гидрокарбоната натрия? 

Написать ионные и молекулярные уравнения реакций. 
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22.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

22.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Написать электронные формулы атомов лития, цезия, кобальта, 

алюминия. 

2. Написать примеры двух реакций, в которых атом калия является 

восстановителем. Могут ли атомы щелочных металлов быть окислителями? 

3. В результате каких реакций можно получить гидроксид алюминия: 

а) из металлического алюминия; 

б) из корунда? 

Написать соответствующие уравнения. 

4. Какой из ионов – Fe2+, Co2+ или Ni2+ – является более сильным вос-

становителем? Привести примеры реакций, в которых проявляется это раз-

личие. 

5. Как получить из металлического железа: 

а) соль железа (II); 

б) соль железа (III) ? 

Написать уравнения реакций. 

6. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза солей: K2S, 

FeSO4, FeCl3. 

7. Как перевести соль железа (II) в соль железа (III)? Как осуществить 

обратный переход? 

8. Дописать уравнения реакций и подобрать коэффициенты: 

а) Na2O2 + KI + H2SO4 → ; 

б) FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

в) Al + HNO3  → . 
              1:1 
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23. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 22* 

ОСНОВНЫЕ ТИПЫ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
 

Цель работы: ознакомиться с важнейшими типами химических реак-
ций. 

 

23.1. Краткие теоретические сведения 
 

Химические реакции классифицируют по различным признакам. 

1. По изменению числа исходных и конечных веществ различают: 

а) реакции соединения, в результате которых из нескольких веществ обра-

зуется одно новое вещество: 

PbO + H2O + CO2 = Pb(HCO3)2 + Q; 

б) реакции разложения, в результате которых из одного вещества об-

разуются несколько новых веществ: 

Cu2(OH)2CO3 �  2CuO + H2O + CO2 – Q; 

в) реакции замещения, в результате которых атомы простого вещества 

замещают атомы в молекулах сложных веществ: 

2KI + Cl2 = I2 + 2KCl; 

г) реакции обмена, в результате которых молекулы двух веществ об-

мениваются своими частями: 

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3↓ + 3NaCl. 

2. По признаку выделения или поглощения теплоты реакции делят на: 

а) экзотермические – с выделением энергии (+Q); 

б) эндотермические – с поглощением энергии (-Q). 

3. По признаку обратимости выделяют: 

а) обратимые реакции – протекающие в двух взаимно противополож-

ных направлениях: 

3H2 + N2 � 2NH3 + 92 кДж; 

–––––––––––––––––––––––– 

* Лабораторные работы 22-38 предназначены для студентов метал-

лургических специальностей 
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б) необратимые реакции – протекающие до полного превращения мо-

лекул исходных веществ в молекулы конечных продуктов. Признаки – вы-

падение осадка, выделение газа, образование слабого электролита: 

Ba2+ + −2
4SO  = BaSO4↓; 

H+ + OH¯  = H2O; 

2H+ + S2- = H2S↑. 

4. По признаку изменения степени окисления атомов, входящих в со-

став реагирующих веществ, течение реакции происходит: 

а) без изменения степени окисления: 

;OH3POKHOK3POH
21

2

251

43

121251

43

−+−+++−+−++

+=+  

б) с изменением степени окисления: 

21

2

22

23
252251

3
o .OH4NO2)ON(Cu3HNO8Cu3

−+−+−++−++

++=+  

23.2. Экспериментальная часть 

23.2.1. Приборы и реактивы 

Технические весы с разновесами, горелка, ступка, штатив с пробир-

ками, пробирка с пробкой и газоотводной трубкой, стеклянная палочка; же-

лезо (опилки), железный гвоздь, сера (порошок), малахит, наждачная бума-

га, известковая вода, растворы CuSO4, BaCl2, Na2SO4. 
 

23.2.2. Реакция соединения 
 

На технохимических  весах взвесить (с точностью до 0,1 г) 4 г серы и 

7 г мелких железных опилок. Тщательно перемешать их в ступке. Получен-

ную смесь всыпать в пробирку, укрепить пробирку вертикально в штативе и 

затем сильно подогреть в одном месте у дна. Как только смесь начнет рас-

каляться, горелку отставить. Написать уравнение реакции. 
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23.2.3. Реакция разложения 
 

Положить в пробирку немного зеленого порошка основного карбона-

та меди. Закрыть пробкой с газоотводной трубкой, укрепить горизонтально 

в штативе и опустить газоотводную трубку в известковую воду. 

Как изменяется цвет порошка, прозрачность раствора известковой во-

ды, какие изменения на стенках пробирки? Написать уравнения химических 

реакций. 
 

23.2.4. Реакция обмена 
 

Налить в пробирку раствор хлористого бария и прибавить к нему рас-

твор сульфата натрия. По какому признаку можно сделать вывод, что реак-

ция обмена прошла? Написать молекулярное и ионное уравнения реакции. 
 

23.2.5. Реакция замещения 
 

Налить в пробирку раствор медного купороса. Опустить очищенный 

железный гвоздь. Через некоторое время вынуть гвоздь и наблюдать изме-

нения, происшедшие с ним. Составить уравнение. 

 

23.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

23.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

Дописать уравнения реакций и определить тип реакции: 

CaCl2 + Na3PO4  → ; CaO + CO2 → ; 

KOH + H2SO4 → ; CO + O2 → ; 

Fe(OH)3 →
ot ; Fe + H2O  →

ot ; 

CuO + H2 → ; NaHCO3 →
ot . 
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24. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 23* 

РАСТВОРИМОСТЬ ВЕЩЕСТВ 

 

Цель работы – получить понятие о растворимости веществ в насы-

щенных и ненасыщенных растворах. 

 

24.1. Краткие теоретические сведения 

 

Растворимость – это способность веществ растворяться в том или 

ином растворителе. Мерой растворимости служит концентрация его насы-

щенного раствора. Растворимость выражают коэффициентом растворимо-

сти R, который показывает число граммов вещества, приходящихся на 100 г 

растворителя в насыщенном растворе при данной температуре. Например: 

растворимость поваренной соли при 20 оС составляет:  

36 г на 100 г воды →  C20
NaCl

o
R   = 36 г/100 г Н2О. 

Различают хорошо растворимые вещества (> 10 г вещества в 100 г 

растворителя), малорастворимые (< 1 г вещества на 100 г растворителя) и 

практически нерастворимые (< 0,01 г вещества растворяется в 100 г раство-

рителя). Обычно в полярных растворителях лучше растворяются вещества с 

ионным и ковалентным полярным типом связи. 

Процесс растворения кристаллического вещества в жидком раствори-

теле представляет собой два одновременно протекающих процесса. 

I процесс. Разрушение кристаллической решетки. При этом разруша-

ется связь между молекулами (атомами, ионами) в растворяемом веществе, 

что связано с затратой энергии (∆Нреш > 0, т.е. происходит эндотермический 

процесс). 

Энтальпия кристаллической решетки ∆Нреш – это изменение энергии 

системы в результате разделения 1 моля кристаллического вещества на от-

дельные молекулы или ионы. 
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В результате первого процесса происходит разрушение кристалла и 

распределение молекул или ионов между молекулами растворителя. 

II процесс. Взаимодействие молекул растворителя с молекулами или 

ионами растворенного вещества. При таком взаимодействии образуются 

соединения, называемые сольватами, а в случае, когда растворителем явля-

ется вода, – гидратами. 

При гидратации (сольватации) возникают связи между частицами 

растворенного вещества и растворителя, сопровождающиеся выделением 

энергии, – экзотермический процесс. Энтальпией гидратации ∆Hh называ-

ется изменение энтальпии системы в процессе растворения 1 моля вещества 

в бесконечно большом количестве воды при стандартных условиях 

(∆Нh<0).  

Энтальпия (теплота) растворения является суммой энтальпии кри-

сталлической решетки и энтальпии гидратации: 

∆Hраств = ∆Hреш + ∆Hh 

Если ∆Hh  по абсолютной величине превосходит ∆Hреш, то процесс раство-

рения сопровождается выделением тепла (∆Hраств < 0), а если ∆Hреш превос-

ходит ∆Hh по абсолютной величине, то процесс растворения эндотермиче-

ский (∆Hраств > 0). 

Процесс растворения сопровождается значительным возрастанием эн-

тропии системы (∆Sраств > 0), так как в результате равномерного распреде-

ления частиц одного вещества в другом увеличивается неупорядоченность 

системы. 

Возможность самопроизвольного протекания процесса растворения 

можно определить, вычислив изменение изобарного потенциала системы 

о
раствG∆  по уравнению Гиббса: 

. SТНG раствраств
о
раств ∆−∆=∆  
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Если изменение изобарного потенциала системы отрицательно, то 

растворение протекает. 

Растворимость веществ зависит от температуры. Растворение боль-

шинства солей сопровождается поглощением теплоты. Прилагая принцип 

Ле Шателье к равновесию: 

Кристалл + Растворитель = Насыщенный раствор ± ∆Н, 

приходим к выводу, что в тех случаях, когда вещество растворяется с по-

глощением энергии, повышение температуры приводит к увеличению его 

растворимости. В случае же экзотермического процесса растворимость с 

ростом температуры понижается. 

Зависимость между растворимостью веществ и температурой удобно 

изображать графически в виде кривых растворимости (рис.9) 

 

Рис.9. Кривые растворимости различных солей 
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Так как процесс растворения газа в жидкости сопровождается выде-

лением тепла и уменьшением объема, то согласно принципу Ле Шателье 

растворимость газа в жидкости увеличивается при повышении давления и 

при понижении температуры. 

Зависимость растворимости газа от давления выражается законом 

Генри – растворимость газа в жидкости при постоянной температуре прямо 

пропорциональна давлению: 

Х = К Р, 

где  Х – растворимость газа, мл в 1 мл жидкого растворителя; 

Р – давление; 

К – коэффициент, характеризующий природу компонентов. 
 

24.2. Экспериментальная часть 
 

24.2.1. Приборы и реактивы 
 

Электрические плитки, стаканы емкостью 150 мл, сухие пробирки, 

вата, порошкообразные Na2S2O3 и CH3COONa, пипетки. 
 

24.2.2. Получение пересыщенного раствора 
 

а) Сухую пробирку до 1/4  ее объема наполнить кристаллами тио-

сульфата натрия, прибавить 1 каплю воды, содержимое пробирки осторож-

но нагревать до растворения всей соли, опуская пробирку в стакан с горя-

чей водой. На стенках пробирки не должно быть кристалликов соли. За-

крыть пробирку ватным тампоном и медленно охладить раствор до комнат-

ной температуры. 

б) Открыть пробирку и внести в раствор маленький кристаллик («за-

травку») той же соли: происходит кристаллизация соли из пересыщенного 

раствора. Отметить разогревание раствора при кристаллизации («проба ру-

кой»). 
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24.2.3. Проведение аналогичного опыта с ацетатом натрия 

(брать 2 капли воды) 

 
Растворы с кристаллами слить в специальную склянку. Почему при 

выпадении из пересыщенного раствора твердой фазы выделяется тепло? 

Отметить в журнале сделанные наблюдения. 

Построить кривую растворимости Pb(NO3)2 и определить раствори-

мость при 37 оС, пользуясь следующими данными: 

Температура, оС 10 20 30 40 50 60 

Растворимость, г на 100 л воды 44,5 52,2 60,8 78,6 88,0 97,6 

 

24.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

24.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

1. Выразить в процентах концентрацию насыщенного при 20 оС рас-

твора хлорида натрия. 

2. В 500 г воды растворено при нагревании 300 г хлорида аммония 

NH4Cl. Сколько граммов хлорида аммония выделится из раствора при 

охлаждении его до 15 оС? 

3. Сколько литров воды потребуется для растворения 100 г сулемы 

HgCl2 при 20 оС? 

4. Сколько граммов бертолетовой соли KClO3 выкристаллизуется из 

70 г насыщенного при 80 оС раствора, если его охладить до 10 оС? 

5. При какой температуре растворимость нитрата свинца Pb(NO3)2 и 

растворимость нитрата калия одинаковы? 

6. При какой температуре 20 %-й раствор сульфата меди будет насы-

щенным? 
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7. Определить, будет ли растворяться NaCl в стандартных условиях, 

если известно, что ∆Нреш.NaCl = 774 кДж/моль; 

∆Нh NaCl = -774 кДж/моль; 

∆Sраств.NaCl = 43,6 Дж/(моль·К). 

 

25. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 24* 
 

КОЛЛОИДНЫЕ РАСТВОРЫ 
 

Цель работы: составить представление о свойствах коллоидных рас-

творов и способах получения их. 
 

25.1. Краткие теоретические сведения 
 

Растворы представляют собой дисперсную систему, состоящую из 

мельчайших частиц вещества, равномерно распределенных в другом веще-

стве. Дисперсные системы отличаются между собой степенью дисперсно-

сти, то есть размерами распределенных частиц. В истинных растворах рас-

пределенными частицами являются молекулы и ионы растворенного веще-

ства. 

Коллоидные растворы представляют собой системы, в которых дис-

персная фаза с частицами величиной от 10-5 до 10-7 см взвешена в дисперси-

онной среде. 

По размерам частиц коллоидные растворы занимают среднее положе-

ние между грубыми взвесями и истинными растворами. Поэтому их можно 

получить либо дроблением крупных частиц (дисперсионные методы), либо 

конденсацией молекул в коллоидные частицы (конденсационные методы). 

Наименьшее количество коллоидного вещества, способное к самостоятель-

ному существованию и определяющее все основные свойства коллоидной 

системы, называется мицеллой. В состав мицеллы входят: 1) ядро кристал-

лической структуры или аморфного строения; 2) двойной электрический 
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слой из сольватированных (гидратированных) ионов; 3) диффузная часть 

двойного слоя из противоионов. Ион, входящий в ядро частицы и опреде-

ляющий его заряд, называется потенциалообразующим. Свободные ионы 

противоположного знака, окружающие заряженную частицу, называются 

противоионами. Например, мицеллу гидроксида железа (III) можно пред-

ставить следующей схемой: 

{m[Fe(OH)3]n Fe3+ 3(n-x)Cl¯ }3 3xCl¯ , 

                                            гранула 

                                                 мицелла 

где  m[Fe(OH)3]  – ядро мицеллы; 

Fe3+ – ионы, прочно адсорбированные на ядре (потенциалоопределяю-

щие ионы); 

3(n-x)Cl¯  – часть противоионов, входящих в адсорбционный слой; 

3xCl¯  – ионы, образующие внешний слой. 

Мицелла кремниевой кислоты имеет строение: 

{m[SiO2]n SiO3
2-(n-x)H+}2xH+, 

где m  » n. 

По отношению коллоидных частиц к окружающей их дисперсионной 

среде коллоидные растворы делятся на лиофильные (для водных растворов 

– гидрофильные) и лиофобные (соответственно – гидрофобные). Характер-

ным свойством веществ, образующих лиофильные коллоиды, является их 

способность поглощать данную жидкость при соприкосновении с ней – 

способность набухать с образованием геля (студня). 

Лиофобные коллоиды получаются из веществ, практически нераство-

римых в данной жидкости, и представляют собой мельчайшую взвесь кри-

сталликов вещества. 

В коллоидных растворах частицы участвуют в броуновском движе-

нии, силы тяжести для них невелики и они могут находиться сколь угодно 

долго во взвешенном состоянии. Устойчивость, связанная с силой тяжести 

и размерами частиц, называется седиментационной. Седиментационно 
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устойчивы все коллоидные растворы, так как размер их частиц очень мал и 

силы тяжести невелики. 

Коагуляция – укрупнение частиц за счет их слипания под влиянием 

молекулярных сил притяжения. Коагуляция происходит под действием 

электролитов (иногда неэлектролитов), при изменении температуры, при 

механическом воздействии, облучении элементарными частицами и т.д. 

Минимальная концентрация электролита, вызывающая явную и быструю 

коагуляцию, называется порогом коагуляции (она выражается в миллимо-

лях на литр коллоидного раствора). Коагуляционная способность электро-

лита связана с валентностью ионов (чем выше валентность, тем меньшая 

концентрация электролита соответствует порогу коагуляции). Коагулиру-

ющий ион должен иметь заряд, противоположный заряду частицы. 

Коагуляция гидрофобных коллоидных растворов ведет к образованию 

рыхлого осадка, почти не включающего в себя окружающую жидкость, и 

обычно является необратимым процессом. 

Коагуляция гидрофильных коллоидов приводит к выделению частиц, 

захватывающих большое количество окружающей жидкости, и образова-

нию студней (гелей). Этот процесс обратим для лиофильных коллоидных 

растворов. 

 

25.2. Экспериментальная часть  
 

25.2.1. Приборы и реактивы 

 

Стакан на 50 мл, стеклянная палочка, пипетка. Растворы: 0,1 н – NaCl, 

Na2SO4, FeCl3, Na2HPO4, CuSO4; насыщен. Na2SiO3; конц. HCl (ρ = 1,19). 

 

25.2.2. Получение коллоидного раствора гидроксида железа (III) 
 

В стакан емкостью 50 мл налить 20 мл дистиллированной воды и 

нагреть воду до кипения, после чего нагревание прекратить. В прокипячен-
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ную воду при перемешивании стеклянной палочкой постепенно внести 30 

капель раствора хлорида железа (III). Полученный раствор снова нагреть и 

кипятить в течение 1-2 мин. Отметить цвет образовавшегося золя гидрокси-

да железа. 

Написать молекулярное и ионное уравнения реакции гидролиза хло-

рида железа (III). Написать формулу мицеллы гидроксида железа (III). Ка-

ков знак заряда ее гранулы? 
 

25.2.3. Коагуляция золя гидроксида железа (III) электролитами 
 

Налить в 3 пробирки по 1-3 мл полученного в предыдущем опыте 

гидрозоля железа (III). По каплям прибавить растворы: 

а) в первую пробирку – хлорида натрия 0,1 н; 

б) во вторую – сульфата натрия 0,1 н; 

в) в третью – гидрофосфата натрия 0,1 н. 

Считать число капель до появления мути или осадка. Как влияет за-

ряд коагулирующего иона на время, проходящее до начала коагуляции? 
 

25.2.4. Взаимная коагуляция золей 
 

Налить в пробирку до 2/3 ее объема сероводородной воды и внести в 

нее одну каплю раствора сульфата меди. Отметить цвет полученного кол-

лоидного раствора сульфида меди. Написать уравнение реакции образова-

ния сульфида меди. Составить формулу мицеллы сульфида меди, учитывая, 

что на поверхности коллоидной частицы адсорбируются ионы HS¯ , полу-

чающиеся в результате диссоциации сероводорода: 

H2S �  HS¯  + H+. 

Половину полученного коллоидного раствора сульфида меди отлить в 

другую пробирку и добавить такой же объем коллоидного раствора гидрок-

сида железа (III), полученного в опыте п.25.2.2. Почему произошла коагу-

ляция? 
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25.2.5. Получение геля кремниевой кислоты из золя 
 

В пробирку с 4-5 каплями концентрированной соляной кислоты 

(плотность 1,19 г/см3) внести 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный золь кремниевой кислоты нагреть слабым пламенем 

горелки до перехода в гель. Какое значение имеет нагревание? Коагуляция 

каких коллоидов приводит к образованию гелей? 
 

25.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

25.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Какими способами можно отличить коллоидный раствор от истин-

ного? 

2. Коллоидный  раствор  иодида  серебра  был  получен  добавлением 

1 мл 0,001 н раствора иодида калия к 1,2 мл раствора нитрата серебра той 

же концентрации. Написать уравнение реакции образования  иодида сереб-

ра и формулу его мицеллы. Какие ионы будет адсорбировать коллоидная 

частица иодида серебра в том случае, если при получении коллоидного рас-

твора в избытке окажется иодид калия? 

3. Составить формулу мицеллы сульфида кадмия, полученной в из-

бытке H2S. 

4. Составить формулу мицеллы сульфида меди, полученной в избытке 

H2S. 

5. К золю гидроксида железа (III) добавлены в раздельных сосудах 

одинаковые объемы 0,1 М растворов KCl, K2SO4 и K3PO4. В каком случае 

коагуляция наступила раньше? Почему? 
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6. Составить формулу мицеллы хлорида серебра, полученную в из-

бытке NaCl. 

26. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 25* 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЖЕСТКОСТИ ВОДЫ 
 

Цель работы: ознакомиться с методами определения жесткости воды. 
 

26.1. Краткие теоретические сведения [1,  c.616-619] 
 

Природная вода, содержащая в растворе большое количество солей 

кальция и магния, называется жесткой водой. 

Жесткость подразделяется на карбонатную и некарбонатную. Первая 

из них обусловлена присутствием гидрокарбонатов кальция и магния: 

Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2; вторая – присутствием солей сильных кислот – 

сульфатов или хлоридов кальция и магния: CaSO4, MgSO4, CaCl2, MgCl2. 

При длительном кипячении воды карбонатная жесткость устраняется, по-

этому она называется временной: 

Ca(HCO3)2  �  CaCO3↓ + CO2↑ + H2O. 

Количественно временную жесткость характеризуют содержанием 

гидрокарбонатов, удаляющихся из воды при ее кипячении в течение часа. 

Жесткость, остающаяся после такого кипячения, называется постоянной 

жесткостью. 

Жесткость воды выражают суммой миллиэквивалентов ионов кальция 

и магния, содержащихся в 1 л воды. Один миллиэквивалент жесткости от-

вечает содержанию 20,04 мг/л Са2+ или 12,16 мг/л Mg2+. 

Сумма временной и постоянной жесткости составляет общую жесткость 

воды: 

,
12,16

][Mg

20,04

][Ca
Ж

22

В

++

+=  

где Жв – общая жесткость воды, мэкв/л; 

[Ca2+] – концентрация ионов кальция, мг/л; 

[Mg2+] – концентрация ионов магния, мг/л. 

100o 
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1. ОБЩАЯ ЧАСТЬ 

1.1. Цель и организация лабораторных работ 

Лабораторные работы имеют целью ознакомить студентов с практи-

ческими приемами простейших химических исследований, закрепить теоре-

тические сведения, полученные на лекциях. 

При подготовке к лабораторным работам студент должен: 

1) изучить теоретические вопросы по данной теме; 

2) выполнить задачи или упражнения, указанные в рабочем плане; 

3) заполнить в тетради для лабораторных работ пункт «Содержание опы-

та». 

№ 
пп 

Содержание опыта Уравнения реакций Наблюдения Выводы 

1 2 3 4 5 

1.2. Правила работы в лаборатории 

При работе в химической лаборатории необходимо выполнять следу-

ющие общие правила: 

1. Перед лабораторной работой надо тщательно изучить теоретиче-

ские вопросы, касающиеся данной темы; свойства веществ, используемых 

при проведении опытов, а также правила работы с химическими приборами 

и оборудованием. 

2. Точно соблюдать порядок и последовательность проведения опыта. 

3. Соблюдать меры предосторожности и правила техники безопасно-

сти. 

4. Внимательно следить за ходом опыта, отмечать наблюдения. 

5. Приборы и реактивы общего пользования не уносить на свои рабо-

чие места. 

6. Не выбрасывать в водопроводные раковины твердые осадки, бума-

гу, не выливать растворы кислот и щелочей. Пользоваться для этого специ-

ально подготовленной посудой. 
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7. При проведении опытов пользоваться только чистой посудой (в от-

дельных случаях посуда в обязательном порядке должна быть сухой). 

8. После окончания работы поставить на место оборудование и при-

боры. Привести в порядок рабочее место. Вымыть посуду. 

1.3. Правила техники безопасности 

1. Не допускать действий, которые могли бы привести к возник-

новению опасности для работающего и окружающих. 

2. Выполнять только лишь опыты, предусмотренные планом. 

3. Количество реактивов, посуду и приборы применять строго в 

соответствии с содержанием опыта. 

4. Избегать контакта реактивов (особенно концентрированных 

кислот, щелочей, сильных окислителей) с кожей тела. 

5. Все опыты с ядовитыми и имеющими резкий запах веществами 

проводить только в вытяжном шкафу при включенной вентиляции. 

6. После завершения опыта с выделением газов немедленно оста-

новить реакцию, вылив содержимое пробирки в специальную склянку. 

7. Не нюхать выделяющиеся газы непосредственно из сосуда. Для 

определения запаха газа сосуд держат на расстоянии 20-30 см от носа, осто-

рожно вдыхают воздух, слегка направляя рукой его ток от сосуда к себе. 

8. Все опыты выполнять стоя. 

9. Не засасывать в пипетку ртом концентрированные кислоты и 

щелочи, использовать для этого резиновую грушу. 

10. При разбавлении концентрированных кислот (особенно серной 

кислоты) лить кислоту в воду тонкой струйкой, перемешивая, но не наобо-

рот! 

11. При ожогах кислотами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 10 %-ным раствором соды. 

12. При ожогах щелочами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 5 %-ным раствором уксусной или борной кислоты. 
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13. При попадании кислот в глаза немедленно промыть их проточ-

ной водой, а затем 3 %-ным раствором питьевой соды. 

14. При попадании щелочей в глаза немедленно промыть их про-

точной водой, а затем 2 %-ным раствором уксусной кислоты. 

15. Категорически запрещается пробовать реактивы на вкус. 

16. Запрещается приносить в лабораторию продукты питания, при-

нимать в лаборатории пищу, пить, курить, а также громко разговаривать. 

17. Перед уходом из лаборатории следует обязательно тщательно 

вымыть руки. 

18.   Необходимо быть в лаборатории собранным и дисциплинирован-

ным. 

1.4. Правила пользования реактивами 

1. Для выполнения эксперимента использовать реактивы в тех ко-

личествах, которые указаны в описании опытов. 

2. Сухие вещества брать шпателем, жидкости – пипетками. Ис-

пользовать бюретки, мерную посуду. 

3. Пользоваться реактивами, находящимися в склянках с этикет-

ками. 

4. Взятое из склянки излишнее количество реактива (особенно 

жидкости) обратно не возвращать во избежание загрязнения. 

5. Не путать пробки со склянок. После пользования реактивом не-

медленно закрыть склянку пробкой. Несоблюдение этого требования может 

привести к несчастному случаю. 

6. После употребления реактива склянку поставить на место. 

7. Все реактивы находятся в склянках, расположенных в специ-

альных штативах или на полке лабораторного стола. Концентрированные 

кислоты, щелочи, а также ядовитые и имеющие резкий запах вещества 

находятся в вытяжном шкафу, где они должны оставаться все время. 
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8. При взятии жидкости не касаться пипеткой стенок пробирки, 

для каждого реактива использовать отдельную пипетку. 

1.5. Правила противопожарной безопасности 

1. С огнеопасными реактивами работать вдали от огня. 

2. Нагревая пробирку с реактивом, держать ее слегка наклонно, 

отверстием от себя и окружающих. Содержимое периодически встряхивать. 

Пламя должно касаться преимущественно боков пробирки, а не ее дна. 

3. Категорически запрещается производить нагрев в герметически 

закрытых сосудах. 

4. Нагретые предметы брать только с помощью специальных пин-

цетов, зажимов, держателей. 

5. При загорании органических растворителей использовать для 

тушения песок, асбестовое одеяло, огнетушители. Запрещается использо-

вать для этих целей воду. 

6. При отравлениях и ожогах немедленно обратиться к преподава-

телю, а затем к врачу. 

7. При тепловых ожогах кожи в качестве доврачебной экстренной 

помощи смочить ожог концентрированным раствором KMnO4.  

8. Уходя из лаборатории, проверить, выключены ли газ, вода, 

электричество. 

1.6. Химическая посуда 

Стеклянная посуда делится на три группы: 

1. Посуда общего пользования – пробирки, колбы, стаканы, во-

ронки, промывалки, палочки, трубочки. 

2. Посуда специального назначения – эксикаторы, промывные 

склянки, аппарат Киппа. 

3. Мерная посуда – мерные цилиндры, пипетки, бюретки, колбы. 

Наиболее употребляемая фарфоровая посуда: тигли, ступки, выпари-

вательные чашки, стаканы, шпатели, воронки Бюхнера. 
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1.7. Технохимические весы и правила взвешивания 

Технохимические весы имеют точность взвешивания 0,01 г. При 

взвешивании необходимо соблюдать следующие правила: 

1. Не переносить весы с одного места на другое. 

2. Перед взвешиванием проверить работоспособность и уравно-

вешенность весов. 

3. Не помещать на чашки весов горячие и грязные предметы. 

4. Снимать с чашек и класть на них грузы и разновесы можно толь 

при арретировании весов. 

5. Разновесы брать пинцетом и ставить на правую чашку, взвеши-

ваемый предмет помещать на левую чашку на бумаге или стеклянной пла-

стинке. 

6. Сначала записать массу и только потом убирать с весов грузы и 

разновесы. 

7. Неработающие весы надо арретировать. 

 

2. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1 
 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ, ОСНОВАНИЙ,  

КИСЛОТ И СОЛЕЙ 

 

Цель работы: на отдельных примерах ознакомиться с химическими 

свойствами некоторых представителей классов неорганических соединений. 

2.1. Экспериментальная часть 

2.1.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа, спиртовая горелка, пробирки, мел, негашеная из-

весть, 2 н и 1:1 растворы HCl, известковая вода, 2 н и 40 %-ный раствор ще-

лочи, растворы CuSO4, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, K2CrO4, металлические Zn и Cu, 

растворы фенолфталеина, лакмуса. 



 8 

2.1.2. Свойства основных оксидов 

Кусочек негашеной извести поместить в пробирку и прилить 3-5 мл 

воды. Разболтать содержимое пробирки. Обратить внимание на раствори-

мость оксида и тепловой эффект реакции. Дать раствору отстояться. В про-

зрачный раствор прилить фенолфталеин или лакмус, наблюдать изменение 

окраски. К какому классу соединений относится полученное вещество? Со-

ставить молекулярное и ионное уравнение реакций и сделать вывод. Со-

держимое пробирки оставить для следующего опыта. 

2.1.3. Свойства кислотных оксидов 

Налить в пробирку несколько миллилитров дистиллированной воды, 

добавить лакмус. Затем пропустить из аппарата Киппа через подготовлен-

ный раствор углекислый газ. Какие изменения наблюдаются? О каком свой-

стве оксидов, подобных диоксиду углерода, свидетельствует этот опыт? 

2.1.4. Свойства щелочей 

В пробирку с раствором Са(ОН)2, полученным из опыта в п.2.1.2, 

прилить несколько капель концентрированной соляной кислоты. Наблю-

дать исчезновение окраски фенолфталеина. Составить ионное уравнение 

реакции. Какими еще свойствами обладают щелочи? Пропустить через про-

зрачный раствор известковой воды углекислый газ из аппарата Киппа. 

Написать соответствующее уравнение реакции. 

2.1.5. Получение и свойства нерастворимых оснований 

а) Налить в пробирку 2-3 мл раствора сульфата меди и добавить к 

нему столько же раствора щелочи. Полученный осадок нагреть, наблюдать 

изменение цвета. Оставить молекулярное и ионное уравнения реакции об-

разования гидроксида и его разложения, сделать вывод об устойчивости 

гидроксида к нагреванию. 

б) В пробирку налить 2-3 мл раствора соли алюминия, по каплям 

прибавлять раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделить на две 

пробирки, в одну прилить разбавленную кислоту, в другую – избыток рас-
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твора щелочи до растворения осадка. Составить молекулярные и ионные 

уравнения реакций и сделать вывод о свойствах гидроксида. 

2.1.6. Взаимодействие кислот с металлами 

На дно пробирки опустить 2-3 кусочка цинка. Прилить соляную кис-

лоту (1:1). Плотно закрыв большим пальцем отверстие пробирки, собрать 

выделяющийся газ, а затем поднести к нему горящую спичку. Какой газ 

выделяется? Всякий ли металл способен вытеснить этот газ из кислоты? 

Какие кислоты реагируют с металлом так же, как соляная? Составить урав-

нения реакций. 

2.1.7. Свойства солей 

Исследовать одно из свойств солей – взаимодействие их друг с дру-

гом. Для этого в пробирку налить несколько капель раствора соли свинца и 

добавить 2-3 капли раствора K2CrO4. Какие изменения наблюдаются? По 

какому признаку можно судить, что произошла реакция обмена? Составить 

молекулярное и ионное уравнения реакций. 

2.2. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

2.3. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Дописать и уравнять схемы реакций: 

K2O + HNO3 → ; ZnO + KOH → ; 

NaOH + CO2 → ; Cu(OH)2 + H2SO4 → ; 

Al(OH)3 + NaOH → ; Fe + HCl → ; 

Zn + H2SO4(разб.) → ; H3PO4 + KOH → ; 

HCl + AgNO3 → ; K3PO4 + CaCl2 → . 
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2. Осуществить следующие переходы: 

K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2; 

Al(OH)3 → Al(OH)2Cl → AlOHCl2 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2. 

 

3. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 

Цель работы: ознакомиться с методом экспериментального опреде-

ления эквивалентной массы вещества. 

3.1. Краткие теоретические сведения [2, c.14] 

Эквивалентом называется такое количество элемента или вещества, 

которое соединяется без остатка с 1 молем атомов водорода или замещает 

такое же количество водорода в химических реакциях. Масса одного экви-

валента элемента или вещества выражается в граммах и называется его эк-

вивалентной массой. 

Эквивалентная масса элемента определяется по формуле 

.
ть)(валентносВ

масса) (атомнаяА
Эm =  

Эквивалентные массы сложных веществ рассчитываются так: 

для кислоты  –       ;
ь)(основност

(кислота)М
Э ты)-m(к =  

для основания  –    ;
ть)(кислотнос

)(основанияМ
Эm(осн) =  

для соли  –              ,
Bn

(соли)М
Эm(соли) =  

где   n – число атомов Ме; 

В – валентность Ме. 
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Расчеты, связанные с определением эквивалента, производятся на ос-

новании закона эквивалентов: массы реагирующих друг с другом веществ 

пропорциональны их эквивалентным массам: 

.
Э

Э

V

m
;

Э

Э

m

m

2

1

2

1

V

m

2

1

m

m

2

1
==  

Эквивалентную массу можно найти опытным путем несколькими ме-

тодами: 

1) методом вытеснения, основанным на определении объема извест-

ного газа, вытесняемого данным количеством вещества; 

2) прямым измерением эквивалентной массы элемента, соединяюще-

гося с определенным объемом водорода или кислорода; 

3) исходя из процентного состава данного элемента с другим элемен-

том, эквивалентная масса которого известна; 

4) путем электролиза раствора или расплава данного вещества с по-

следующим расчетом на основании закона Фарадея: 

,
tI

96500m
Эm =  

где  m – масса выделившегося вещества, г; 

I – сила тока, А; 

t – время, с. 

В данной лабораторной работе эквивалентная масса металла опреде-

ляется методом вытеснения водорода из разбавленных кислот (кроме азот-

ной). 

3.2. Экспериментальная часть 

3.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор, состоящий из двух сообщающихся бюреток, закрепленных в 

штативе (рис.1). Навески магния массой от 0,02 до 0,03 г, 2 н раствор соля-

ной кислоты. 
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Рис.1. Прибор для определения эквивалентной массы металла: 

1 – бюретка с водой; 2 – воронка; 3 – пробирка с металлом 

и кислотой; 4 – пробка с соединительной трубкой 

 

3.2.2. Ход работы 

1. Испытать прибор на герметичность. Для этого надо отметить уро-

вень воды в бюретке 1, плотно закрыть ее пробкой 4. Затем бюретку 2 опус-

кать вниз. Если прибор герметичен, уровень воды во второй бюретке не 

должен резко изменяться. 

2. Получить навеску металла, записать ее массу. 

3. В слепой отросток пробирки 3 положить кусочек металла. 

4. В пробирку налить через воронку 5-6 мл раствора соляной кислоты 

так, чтобы он не попал на металл. 

5. Плотно закрыть пробирку пробкой, записать уровень воды в бю-

ретке (по нижнему мениску). 

6. Стряхнуть навеску металла в кислоту и наблюдать выделение водо-

рода, который будет вытеснять воду. 

7. По окончании реакции дать охладиться пробирке и записать объем 

выделившегося водорода. 

3

4

1

3

2
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8. Найти давление водяного пара при данной температуре по табл.1 и 

записать показания термометра и барометра. 

Таблица 1 

t, oC Па,P OH2
 t, oC Па,P OH2

 t, oC Па,P OH2
 

15 1701,16 19 2195,45 23 2803,29 

16 1816,88 20 2335,42 24 2976,58 

17 1935,52 21 2483,37 25 3260,54 

18 2062,15 22 2639,34   

 

3.3. Обработка результатов опыта 

1. Привести объем выделившегося водорода к нормальным условиям 

по формуле 

,
T

VP

T

VP

0

00
=  

где  P, V, T – данные условия; 

P0, V0, T0 – нормальные условия. 

При этом учесть, что под Р подразумевается парциальное давление 

водорода: 

,PPP ОHатмH 22
−=  

где Ратм – показания барометра; 

ОH2
P – данные табл.1. 

2. Рассчитать эквивалентную массу металла: 

,
Э

Э

V

Mem

2H2 V

mMe

)H(0
=  

где 
2HVЭ = 11,2 л/моль. 

3. Определить процент ошибки опыта по формуле 

% ошибки = .100
Э

ЭЭ

теор
m

практ
m

теор
m

⋅
−
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3.4.. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

3.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Определить мольную массу атома элемента, если эквивалентная 

масса его равна 20, а валентность – 2. Какой это элемент? 

2. Какую валентность проявляет металл, если мольная масса его атома 

равна 207,21, а эквивалентная – 51,8 г/моль ? 

3. Бромид металла содержит 89,88 % брома (по массе). Определить 

эквивалентную массу металла. Какова формула бромида, если металл про-

являет валентность 3? 

4. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

0,4 г другого элемента. Найти эквивалентную массу этого элемента. 

5. Определить эквивалентную массу металла, если 3,4 г его иодида 

содержат 1,9 г иода, эквивалент которого равен 1 молю атомов. 

6. Определить эквивалентную массу свинца, если при нагревании 

1,036 г его в токе кислорода получено 1,116 г оксида. 

7. При сжигании 1 г металла требуется 462 мл кислорода (н.у.). Вы-

числить эквивалентную массу этого металла. 

8. При нагревании 4,3 г оксида металла было получено 580 мл кисло-

рода (при 17 оС и 113,05 кПа). Определить эквивалентную массу металла. 

9. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 мл во-

дорода, измеренного при 21 оС и давлении 104,5 кПа. Найти эквивалентную 

массу металла. 
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4. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ ГАЗА 
 

Цель работы: ознакомиться с методом определения и расчета моле-

кулярных масс газов. 

4.1. Краткие теоретические сведения [1, c.26; 2, c.15-18] 

Относительная молекулярная масса вещества – это масса молекулы, 

выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). Она складывается из отно-

сительных атомных масс элементов, входящих в состав вещества. Напри-

мер: 

Мr (CO2) = 12 + 16·2 = 44 а.е.м. 

Моль – такое количество вещества, в котором содержится столько же 

структурных единиц (молекул, атомов или ионов), сколько и в 12 г углерода 

(изотопа – 12). Число структурных единиц в 1 моле любого вещества посто-

янно – оно равно 6,02·1023 (число Авогадро). 

Масса одного моля, выраженная в граммах или килограммах, называ-

ется его молярной (или мольной) массой. Например: 

М (СО2) = 44 г/моль или 4,4·10-2 кг/моль. 

Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях (Р = 

=101325 Па, Т = 273 К) занимает 22,4 л или 2,24·10-2 м3. Этот объем называ-

ется мольным (Vм). 

Мольные массы газообразных веществ можно определить нескольки-

ми способами: 

1) По мольному объему – 

М(Х) = Vм  ρ, 

где ρ – плотность газа (Х). 

2) По относительной плотности (отношению масс равных объемов 

различных газов при одинаковых условиях) – 

.
m

m
Д

2

1
отн =  
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Но так как .
М

М
Дто,

M

M

m

m

2

1
отн

2

1

2

1
==   Отсюда М1 = Дотн М2. 

Чаще всего молярную массу определяют, имея относительные плот-

ности по водороду или по воздуху: 

М (Х) = 
2НД2 ;   М (Х) = 29Двозд. 

3) По уравнению Менделеева-Клапейрона – 

М (Х) = ,
VP

TRm
 

где R – 8,314 Дж/(моль·К) – газовая постоянная; 

Р – давление, Па; 

Т – температуре по шкале Кельвина (273 + t oC); 

V – объем, м3; 

m – масса данного объема газа, кг. 

4.2. Экспериментальная часть 

4.2.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа 1 с двумя промывными склянками Тищенко 2, напол-

ненными: одна – концентрированной серной кислотой (ρ = 1,84), другая – 

насыщенным раствором гидрокарбоната натрия; технохимические весы и 

разновесы; сухая плоскодонная колба 3 вместимостью 250-300 мл с проб-

кой, комнатный термометр, барометр, карандаш восковой, куски мрамора; 

раствор соляной кислоты (ρ = 1,19), мерный цилиндр (рис.2). 

Рис.2. Установка для определения молекулярной массы углекислого газа 

1
3

2
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4.2.2. Ход работы 

1. Взвесить на технохимических весах с точностью до 0,01 г сухую 

колбу с воздухом и пробкой. Положение нижнего края пробки отметить 

восковым карандашом. 

2. Наполнить колбу углекислым газом из аппарата Киппа. Трубку 

прибора  опускать  на  дно  колбы.  Медленно  пропускать  газ  в  течение  

3-4 мин. Быстро, но осторожно вынуть стеклянную трубку и закрыть колбу 

пробкой до отметки. 

3. Взвесить колбу с углекислым газом. Повторить опыт с заполнением 

колбы и взвешиванием, добившись постоянного результата. 

4. Определить объем колбы, наполнив ее водопроводной водой до 

пробки, измерить затем объем воды мерным цилиндром. 

5. Отметить температуру и давление. 

Все данные занести в табл.2. 

Таблица 2 

Масса колбы 
с воздухом и 
пробкой m1 

Масса колбы с 
углекислым газом 
и пробкой m2 

Объем кол-
бы V, мл 

Темпера-
тура t, оС 

Давление Р, 
Па 

     

4.3. Обработка результатов опыта 

1. По уравнению Менделеева-Клапейрона определить массу воздуха в 

колбе mвозд.  Привести в соответствие  единицы величин всех параметров 

(так, 1 мм рт.ст. = 133 Па; 1 мл = 1·10-6 м3). 

2. Вычислить массу колбы с пробкой без воздуха: 

mк = m1 – mвозд. 

3. Определить массу углекислого газа, заполнившего колбу: 

m(СО2) = m2 – mк. 

4. Рассчитать относительную плотность углекислого газа по воздуху: 

.
m

)m(CO
Д

возд

2
возд =  
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5. Вычислить молекулярную массу CO2 тремя предложенными в тео-

ретической части способами. 

6. Подсчитать процент ошибки опыта: 

% ошибки = .100
М

ММ

теор

практтеор
⋅

−
 

4.4. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

4.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Масса 1 л газа, измеренного при н.у., равна 2,143 г. Определить мо-

лярную массу газа и его относительную плотность по воздуху. 

2. 0,25 л газа (н.у.) имеют массу 0,903 г. Определить молярную массу 

газа. 

3. Масса 1 л газа при 21 оС и 96,23 кПа равна 2,52 г. Чему равны мо-

лекулярная масса газа и его относительная плотность по водороду? 

4. Вычислить молярную массу вещества, если установлено, что  масса 

0,06 л его при 360 К и давлении 69850 Па равна 0,13 г. 

5. При 27 оС и давлении 105,76 кПа объем газа равен 5 л. Какой объем 

займет это же количество газа при 39 оС и давлении 104 кПа? 

6. Масса колбы вместимостью 750 мл, наполненной при 27 оС кисло-

родом, равна 83,3 г. Масса пустой колбы составляет 82,1 г. Определить дав-

ление кислорода. 

7. Вычислить массу 1 м3 воздуха при 17 оС и давлении 83,2 кПа. 

8. Найти молекулярную формулу вещества, содержащего 93,75 % уг-

лерода и 6,25 % водорода, если плотность этого вещества по воздуху равна 

4,41. 

9. 5,1 г порошка, состоящего из магния и его оксида, обработали со-

ляной кислотой. При этом выделилось 3,74 л Н2 (н.у.). Сколько процентов 

магния содержалось в образце? 
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5 ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4 

ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с методом определения тепловых эффек-

тов реакций на примере реакции нейтрализации. 

5.1. Краткие теоретические сведения [2, с.76] 

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теп-

лоты, которое выделяется в результате процесса (экзотермическая реакция) 

или поглощается в ходе реакции (эндотермическая реакция). Раздел термо-

динамики, рассматривающий закономерности протекания термохимических 

реакций, называется термохимией. 

Термохимические уравнения реакций имеют свои особенности:  

1. Тепловой эффект, выражаемый в килоджоулях, относится к тaкому 

количеству молей веществ, которое соответствует коэффициентам:  

2Н2  +  О2  =  2Н2О(ж) + 571,6 кДж (экзотермическая реакция);  
2 моль  I моль    2 моль 

0,5 N2  +  0,5 02 �  N0 − 180 кДж (эндотермическая реакция).  
0,5 моль     0,5 моль   1 моль 

2. В уравнениях с тепловыми эффектами возможны дробные коэффи-

циенты. 

3. Под формулами веществ отмечают агрегатное состояние их, так как 

тепловой эффект зависит от аллотропной разновидности агрегатного состо-

яния вещества: 

2Н2 + 02 = 2Н20 (пар) + 483,6 кДж. 

Сравнить тепловой эффект рассмотренной реакции с тепловым эф-

фектом образования жидкой воды. 

4. С термохимическими уравнениями можно производить все алгеб-

раические действия. 

Существует две системы знаков теплового эффекта реакции. В термо-

химии рассматривается энергетика химических процессов с точки зрения 
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внешнего наблюдателя; при этом экзотермический эффект отмечается +Q , 

а эндотермический эффект отмечается -Q . В термодинамике процессы рас-

сматриваются с точки зрения изменения запаса энергии в самих веществах. 

Поэтому система знаков здесь противоположная. Тепловой эффект обозна-

чается как изменение энтальпии системы ∆Н. Энтальпия - это сложная тер-

модинамическая функция, представляющая собой сумму внутренней энер-

гии и работы расширения системы: 

Н = U + P V. 

Тепловой эффект реакции равен разности между суммой энтальпий 

конечных продуктов и суммой энтальпий исходных веществ: 

∆Нр-ции = Σ Нконеч − Σ Нисх. 

Поэтому в случае экзотермической реакции ∆Н < О (Q > 0), а в случае 

эндотермической – ∆Н > О (Q < 0). 

Если тепловой эффект относится к одному молю вещества, образо-

ванного  из простых веществ, и измерен при стандартных условиях (Р = 

=105 Па и Т = 298К), то он называется стандартной теплотой образования, 

или энтальпией образования соединения. Например: 

.моль/кДж8,241H

;моль/кДж8,285H

0
)пар(ОН.обр,298

0
)ж(ОН.обр,298

2

2

−=∆

−=∆

 

По стандартным энтальпиям образования, вынесенным в справочники 

термодинамических величин, можно судить о прочности соединения и рас-

считать тепловые эффекты сотен тысяч химических реакций. Расчет прово-

дится по основному закону термохимии (закону Гесса): тепловой эффект 

реакции зависит только от начального и конечного состояний реагирующих 

веществ и не зависит от пути, по которому протекает реакция. Отсюда сле-

дует, что тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот 

образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных 

веществ с учетом коэффициентов:  

∆Нр-ции = Σ ∆Н0
обр.конеч − Σ ∆Н0

обр.исх. 
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Например, для реакции: 
С2Н5ОН + 3О2 → 2СО2 + 3Н2О(ж) 

.НН3Н2(H 0
ОННС.обр,298

0
OH.обр,298

0
СО.обр,298циир

)ж(52)ж(22
∆−∆+∆=∆ −  

Энтальпия образования простых веществ равна нулю. 

5.2. Экспериментальная часть 

5.2.1. Приборы и реактивы 
 

Калориметр (рис.3) состоит из стеклянного стакана вместимостью 0,8 

л, в который вставлен другой стакан, вместимостью 0,5 л. Стаканы закрыты 

деревянной крышкой с отверстиями, в которые вставлены мешалка, точный 

термометр (цена деления 0,1°) и воронка для наливания раствора, мерный 

цилиндр, технохимические весы, разновесы, 1 н растворы едкого натра и 

соляной кислоты. 

Рис.3. Общий вид калориметра 
 

5.2.2. Ход работы 

Взвесить на технохимических весах внутренний стакан. Отмерить ци-

линдром 100 мл 1 н раствора едкого натра и влить в стакан. Размешать ме-

шалкой и измерить температуру с точностью до 0,1°C (t1). Отмерить цилин-

дром  100 мл  1 н раствора соляной кислоты, быстро вылить ее через ворон-

ку в сосуд и, перемешивая мешалкой, отметить самую высокую температу-

ру раствора (t2). 
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5.2.3. Обработка результатов опыта 

I. Рассчитать количество выделившейся теплоты по формуле 

q = ∆t Σc, 

где  ∆t = t2 – t1;  

Σc = m1c1 + m2c2 – сумма теплоемкостей; 

m1, m2 – массы внутреннего стакана и раствора соответственно 

(плотность раствора принять за единицу);  

c1 - удельная теплоемкость стекла, с1 = 0,75 Дж/(г·К);  

с2 - удельная теплоемкость раствора, с2 = 4,17 Дж/(г·К). 

2. Вычислить массу HCI в, 100 мл 1 н раствора по формуле  

,
1000

VЭC
m

ра-рМН
HCl

HCl
=  

где   СН = 1 н;   

Vр-ра = 100 мл; 

HClMЭ – эквивалентная масса HCl, г/моль. 

3. Пересчитать тепловой эффект реакции нейтрализации Q на 1 эк-

вивалент кислоты: 

.
Э

Q

m

q

HClMHCl
=  

4. Определить процент ошибки опыта,  если обычно  при  нейтрали-

зации 1 эквивалента сильной кислоты 1 эквивалентом сильной щелочи вы-

деляется 57,1 кДж теплоты: 

% ошибки = ,100
H

)НH(

теор

практтеор

∆

∆−∆
 

где  ∆Нпракт. = -Q;   

∆Hтеор.   = -57,1 кДж. 

5. Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации со-

ляной кислоты едким натром. 
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5.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Сделать рисунок прибора. 

5.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. При соединении 18 г алюминия с кислородом выделяется 547 кДж 

теплоты. Составить термохимическое уравнение реакции. 

2. Термохимическое уравнение реакции разложения известняка: 

CaCO3(к) = СаО(к) + СО2(г) – 157 кДж. 

Сколько теплоты затрачивается на разложение I кг известняка, со-

держащего 10 % примесей ? 

3. Определить тепловой эффект реакции сгорания ацетилена 

С2Н2 + О2 → СО2 + Н2О(пар) 

по стандартным энтальпиям образования веществ и рассчитать, сколько 

теплоты выделится при сгорании 1,12 л ацетилена (н.у.) ? 

4. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 кг метилового спирта 

по схеме:  

СН3ОН(ж) + О2 →  СО2 + Н2О(ж) ? 

5. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж теплоты и получилось 

16,00 г SO2. Определить стандартную энтальпию образования SO2. 

6. Реакция горения аммиака происходит по схеме 

NH3 + 02 → N2 + Н20(ж). 

Образование 4,48 л N2 (н.у.) сопровождается выделением 153,3 кДж 

теплоты.    По  этим  данным  вычислить  тепловой эффект  реакции  и  

стандартную   энтальпию   образования   аммиака,  если  0
)ж(OH,298 2

H∆  =  

-285,8 кДж/моль. 
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7. Для сварки рельсов по методу алюминотермии используют смесь 

алюминия и оксида железа Fe304 Составить термохимическое  уравнение 

восстановления  Fе304 алюминием, если при образовании  1 кг железа выде-

лилось 6340 кДж теплоты. 

8. Вычислить теплотворную способность газа, содержащего 60 % Н2  

и  40 % СН4, используя справочные данные по ∆Н0
298 образования веществ. 

(Теплотворной  способностью  называется  количество  теплоты,  выделяе-

мой 1 т или 1 м3 топлива при полном его сгорании). 

9. Определить ∆Н0
298 образования этилена, используя следующие 

данные: 

С2Н4(г) + 3 02(г) = 2С02(г) + 2Н20(г) ; 

;кДж1323H0
циир −=∆ −         ;кДж5,393H0

СО,298 2
−=∆  

.моль/кДж8,241H0
)г(OH,298 2

−=∆  

10. Вычислить ,H0
MgCO.обр,298 3

∆  пользуясь следующими данными: 

MgO(тв.) + CO2(г) = MgCO3(тв.); 

0
циирН −∆ = -117,7 кДж;          ;моль/кДж5,393H0

)г(CO,298 2
−=∆  

.моль/кДж6,1203H0
OgM,298 −=∆  

11. Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены алю-

минием: CaO, FeO, РbО, CrO3 ? Ответ подтвердить расчетами. 

12. Пользуясь справочными данными, показать, что в стандартных 

условиях реакция ZnO(кр)  + Cu(кр) = CuO(кр) + Zn(кр) невозможна. 

 

6. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Цель работы: установить влияние концентрации, температуры и ка-

тализатора на скорость химической реакции. 
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6.1. Краткие теоретические сведения [1,с.166-174] 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного 

из реагирующих веществ в единицу времени при неизменном объеме си-

стемы: 

,
CC

V
12

21
τ−τ

−
±=  

где C1, С2 − молярная концентрация вещества соответственно в начальный 

момент и в конце реакции;  

τ2 – τ1 − промежуток времени, в течение которого произошел процесс. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, концен-

трации, температуры, катализатора, а для газов − и от давления. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом 

действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна про-

изведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень, 

равную коэффициентам. 

Для гомогенной системы nA + mB = An Bm выражение скорости реак-

ции имеет вид 

V = k [A] n [B]m, 

где k − константа скорости.  

Для гетерогенной системы в выражение скорости реакции твердые 

продукты не включаются. 

Влияние температуры на скорость реакции отражена в правиле Вант-

Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость реак-

ции возрастает в 2-4 раза: 

,
V

V
10

tt

t

t
12

1

2

−

γ=  

где γ − температурный коэффициент, γ = 2-4. 
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6.2. Экспериментальная часть 

6.2.1. Приборы и реактивы 

Секундомер, термометр, мерные цилиндры, три пронумерованные 

конические колбы вместимостью 50 мл, три пары пронумерованных проби-

рок. Растворы тиосульфата натрия (1M) и серной кислоты (2 н). 

 

6.2.2. Влияние концентрации на скорость реакции 

Исследовать влияние концентрации на скорость на примере реакции 

взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой:  

Na2S2O3(р-р) + H2SO4(р-р) = Na2SO4 + S↓ + H2SO3. 

Признак начавшейся реакции − легкое помутнение раствора от выпа-

дающей серы. Время необходимо фиксировать в самом начале появления 

мутного осадка. 

Заготовить три раствора с различной концентрацией тиосульфата, но 

одинаковых объемов. Для этого в пронумерованные колбы с помощью мер-

ных цилиндров вливать указанные в табл.3 количества раствора соли и ди-

стиллированной воды. В отдельном цилиндре приготовить заданный объем 

кислоты. В момент приливания кислоты к раствору соли включить секун-

домер. Записать время, прошедшее от сливания растворов до появления се-

ры. 

Результаты опыта записать в табл.3. 

Таблица 3 

Номер 
колбы 

Объем рас-
твора тио-
сульфата 

V, мл 

Объем ди-
стиллиро-
ванной во-
ды V, мл 

Концентра-
ция полу-
ченного 

раствора, С 

Объем рас-
твора сер-
ной кислоты 

V, мл 

Время 
τ, с 

Относи-
тельная 
скорость 

τ
=

1
V  

1 15 - 3 5   

2 10 5 2 5   

3 5 10 1 5   
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Начертить график зависимости скорости реакции от концентраций 

реагирующих веществ, выбрав соответствующий масштаб. Написать выра-

жение скорости прямой реакции по закону действия масс. 

Сделать вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на 

скорость химической реакции. 
 

6.2.3. Влияние температуры на скорость химической реакции 

В три пронумерованные пробирки налить по 5 мл раствора тиосуль-

фата натрия, в три других пробирки − по 5 мл раствора серной кислоты. 

Сгруппировать пробирки в три пары: раствор − кислота. 

Определить скорость реакции при комнатной температуре, слив со-

держимое первой пары пробирок в одну пробирку. Вторую пару пробирок 

поместить в стакан с нагретой водой и довести температуру до .комнt +10 С 

и также определить скорость реакции при более высокой температуре. Тре-

тью пару пробирок нагреть еще на 10°С выше предыдущей температуры, 

определить скорость протекания реакции. 

Результаты опытов записать в табл.4.  

Таблица 4 

Номер 
пары 
проби-
рок 

Объем 
раствора 
Na2S2O3  
V, мл 

Объем 
раствора 
H2SO4 
V, мл 

Темпера-
тура рас-
творов t, oC 

Время  
τ, с 

Относи-
тельная ско-

рость 
τ

=
1

V  

Темпера-
турный 
коэффи-
циент 

1 5 5 .комнt     

2 5 5 10t .комн +     

3 5 5 20t .комн +     

 

Построить график зависимости скорости реакции от температуры. 

Рассчитать средний температурный коэффициент. Что он показывает ? 

Сделать вывод о влиянии температуры на скорость химической реак-

ции. 
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6.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

6.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Написать выражение закона действия масс для следующих реак-

ций: 

2H2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж); 

С(тв) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г); 

2NO(г) + О2(г)  = 2NO2(г); 

Zn(тв)  + CO(г) = Zn(тв)  + CO2(г). 

2. В реакции С(тв) + 2H2(г) = CH4(г) концентрацию водорода увеличили в 

два раза. Во сколько раз возрастет скорость реакции ? 

3. Во сколько раз возрастет скорость реакции 2NО(г) + 02(г)= = 2NО2(г), 

если повысить давление в два раза ? 

4. Рассчитать начальную скорость реакции 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г), ес-

ли концентрация СО была равна 0,3 моль/л,  [О2] = 0,5 моль/л, а константа 

скорости − 0,4. 

5. При повышении температуры на каждые 10°С скорость некоторой 

реакции возрастает в два раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реак-

ции, если повысить температуру от 20 до 60 °С ? 

6. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы ско-

рость некоторой реакции, температурный коэффициент которой равен 

двум, увеличилась в восемь раз ? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температура по-

высилась на 30°, γ = 3 ? 
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8. При некоторых условиях в сосуде вместимостью 0,5 л находится 

0,003 моля NO2. Вычислить константу скорости прямой реакции 2NO2(г) → 

N2O4(г), если скорость реакции при данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Начальные концентрации веществ, участвующих в реакции N2(г) + 

3H2(г) = 2NH3(г), равны, моль/л: [N2] − 0,2; [H2] − 0,3; [NH3] − 0. Каковы кон-

центрации азота и водорода  в момент, когда концентрация аммиака станет  

равной  0,1 моль/л ? 

 

7. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 

КАТАЛИЗАТОР. СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 

Цель работы: установить опытным путем влияние катализатора на 

скорость химической реакции, проверить влияние изменения концентрации 

веществ на смещение химического равновесия. 

7.1. Краткие теоретические сведения [1,с.178-184] 

Катализатор − это вещество, которое увеличивает скорость химиче-

ской реакции, оставаясь при этом неизменным. Явление изменения скоро-

сти реакции с помощью катализатора называется катализом.  

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора объясняет-

ся образованием промежуточного продукта, за счет чего снижается энергия 

активации.  

Химическое равновесие − это такое состояние системы, когда ско-

рость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие 

количественно описывается константой равновесия. 

Для гомогенной химической реакции 

nA + mB � kC + lD 

в соответствии с законом действия масс выражения скорости прямой и об-

ратной реакций будут иметь вид: 

V1 = k1 [A] n [B]m;        V2 = k2 [C]k [D] l. 



 30

Так как в момент равновесия V1 = V2, то 

k1 [A] n [B]m = k2 [C]k [D] l; 

.
]B[]A[

]D[]C[

k

k
mn

lk

2

1 =  

Отношение констант скоростей 
2

1
k

k
обозначают К и называют константой 

равновесия, которая является постоянной при данной температуре величи-

ной. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шате-

лье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо внеш-

нее воздействие (изменить концентрацию, температуру, давление), то это 

воздействие благоприятствует той из двух противоположных реакций, ко-

торая ослабляет оказанное воздействие. 

При повышении концентрации одного из веществ равновесие смеща-

ется в сторону его расходования, а при понижении - в сторону его образо-

вания. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону уменьше-

ния объемов, а при понижении - в сторону увеличения. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндо-

термической реакции, а при понижении – в сторону экзотермической. 

7.2. Экспериментальная часть 

7.2.1. Приборы и реактивы 

Химический стакан вместимостью 50 мл, пробирки, стеклянная па-

лочка, мерный цилиндр, раствор хлорида железа (III) (разбавленный и кон-

центрированный), раствор роданида калия (разбавленный и насыщенный), 

растворы перманганата калия и серной кислоты (1:1), гранулированный 

цинк, кристаллический нитрат калия и хлорид калия.  
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7.2.2. Влияние катализатора на скорость реакции 

Приготовить раствор, состоящий из 1 мл КМnО4 и 5 мл H2SO4. Полу-

ченный раствор разлить в две пробирки. В одну из них насыпать немного 

KNO3 (как катализатор), затем в обе пробирки опустить по грануле цинка. 

Энергично встряхнуть пробирки. Наблюдать, в какой пробирке окраска ис-

чезнет быстрее. 

Цинк вытесняет из кислоты атомарный водород, который выполняет 

роль восстановителя перманганата: 

2KMnO4 + 3H2SO4 + 10H = K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

В результате реакции фиолетовый раствор КMnO4 обесцвечивается. 

Сравнить скорость обесцвечивания раствора в двух пробирках. В пробирке 

с KNO3 происходит вначале образование нитрита калия, играющего роль 

промежуточного соединения: 

KNO3 + 2H = KNO2 + H2O; 

5KNO2 + 3H2SO4 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5KNO3 + 3H2O. 

7.2.3. Смещение химического равновесия 

В химический стакан налить 20 мл дистиллированной воды, пять-семь 

капель разбавленного раствора FeCl3 и три капли разбавленного раствора 

KCNS. Полученный раствор размешать и разлить в четыре пробирки. В од-

ну пробирку добавить три капли концентрированного раствора FeCl3, в дру-

гую − три капли насыщенного раствора роданида калия, в третью − щепот-

ку кристаллов хлорида калия. Раствор в четвертой пробирке оставить для 

сравнения окраски. 

Как изменяется окраска в первых трех пробирках? В какую сторону 

смещается равновесие? Объяснить с точки зрения принципа Ле Шателье. 

Составить выражение константы равновесия для данной обратимой реакции 

FeCl3 + 3KCNS � Fe(CNS)3 + 3KCl. 
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7.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

7.4. Задачи и упражнения для самостоятельного решения 

1. В какую сторону сместится равновесие в следующих реакциях при 

повышении давления; при понижении температуры: 

4НС1(г) + O2(г) � 2Н2O(пар) + 2С12(г) + 113,4 кДж; 

N2О4(г) � 2NO2(г) − 23,2 кДж; 

SО2(г) + 1/2 O2(г) � SО3(г) + 95,2 кДж; 

С(гр) + Н2О(пар) � СO(г) + Н2(г) − 130,2 кДж ? 

2. Как можно изменить концентрации веществ, чтобы сместить рав-

новесие в сторону повышения выхода продукта в следующих реакциях: 

N2(г) + ЗН2(г) �  2NH3(г); 

С(гр) + 2Н2(г) � СН4(г); 

С0(г) + Н20(пар) � С02(г) + Н2(г) ? 

3. Как  сместится  равновесие  обратимой  реакции   2NO(г) + O2(г) � 

� 2NO2(г)  при увеличении давления в два раза ? 
4. В сосуде объемом 0,5 л помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. К мо-

менту равновесия образовалось 0,02 моль NH3. Вычислить константу рав-

новесия. 

5. Равновесие реакции 2NO2 � 2NO + O2  установилось при концен-

трациях, моль/л: [NO2] − 0,02; [NO] − 0,16; [02] – 0,08. Вычислить константу 

равновесия этой реакции. 

6. Вычислить равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции H2 + I2 � 

� 2HI, если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соот-
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ветственно, а равновесная концентрация [НI] =.0,8 моль/л. Вычислить кон-

станту равновесия.  

7. Равновесные   концентрации   веществ   в    обратимой   реакции   

N2 + ЗН2 � 2NH3 составляют, моль/л: [N2] = 4; [H2] = 9; [NH3] = 6. Вычис-

лить исходные концентрации азота и водорода и константу равновесия. 

8. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

Цель работы: научиться проводить расчет и приготовление раствора 

любой заданной концентрации. 

8.1. Краткие теоретические сведения [1] 

Истинным раствором называют однофазную систему переменного со-

става, состоящую из двух и более компонентов. Раствор состоит из раство-

рителя и одного или нескольких растворенных веществ, а также продуктов 

взаимодействия растворителя и растворенных веществ, если оно имеет ме-

сто. 

Состав раствора выражается концентрацией растворенного вещества. 

Концентрация раствора определяется количеством растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве (весовом или объемном) рас-

твора или растворителя. 

Растворы бывают разбавленными − с низкой концентрацией раство-

ренного вещества и концентрированными − с высокой концентрацией рас-

творенного вещества. 

Концентрацию растворов можно выразить следующими способами: 

1) массовая доля растворенного вещества ω − отношение массы рас-

творенного вещества к массе раствора: 

;
m

m

ра-р

вав−=ω  
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2) массовый процент С % − массовая доля растворенного вещества, 

выраженная в процентах, иначе − масса растворенного вещества, выражен-

ная в граммах, находящаяся в 100 г раствора (раньше массовый процент 

назывался процентной концентрацией): 

%;100
m

m
%С

ра-р

вав−=  

3) молярная концентрация С − число молей растворенного вещества, 

содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
Vва-Mв

1000m
С

вав−
=  

где V- объем, выраженный в миллилитрах; 

4) нормальная концентрация Сн - число эквивалентных масс раство-

ренного вещества, содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
VЭ

1000m
С

)вав(m

вав
н

−

−
=  

где  V− объем, выраженный в миллилитрах; 

5) моляльная концентрация Cm − число молей растворенного веще-

ства, содержащихся в 1000 г растворителя: 

;
mM

1000m
С

лярвав

вав
m

−−

−
=  

6) молярная доля вещества N − отношение числа молей данного ве-

щества (компонента) раствора к общему числу молей всех компонентов 

раствора: 

,N
i

вав

νΣ

ν
=

−
 

где  ν  - число молей; 

7) титр раствора Т − количество граммов растворенного вещества, со-

держащихся в одном миллилитре раствора при 20°С. 
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Кроме понятий "разбавленный раствор" и "концентрированный рас-

твор", существуют понятия "насыщенный раствор" и "ненасыщенный рас-

твор", эти понятия неэквивалентны. 

Насыщенный раствор − равновесная система раствора с растворен-

ными веществами. Насыщенный раствор при данной температуре образует-

ся тогда, когда растворяемое вещество прекращает растворяться. 

К насыщенному раствору применяют понятие растворимости, т.е. 

способности вещества растворяться в том или ином растворителе, образуя 

насыщенный раствор. Мерой растворимости вещества в данных условиях 

служит концентрация его насыщенного раствора. Концентрацию насыщен-

ного раствора чаще всего выражают тремя способами: 

1) количеством граммов растворенного вещества в 100 граммах рас-
творителя – 

;
m

100m
R

ля-р

вав−=  

2) количеством граммов растворенного вещества в 1 л раствора – 

,
V

1000m
R вав−=  

где  V − объем раствора, выраженный в миллилитрах; 

3) количеством молей растворенного вещества в 1 л раствора, т.е. мо-

лярной концентрацией – 

,С
VM

1000m
R рар.насыщ

ва-в

вав
−

−
=

⋅
=  

где V − объем раствора, выраженный в миллилитрах. 

Нормальная концентрация раствора и его объем, пошедшие на взаи-

модействие с другим раствором, связаны следующей зависимостью: 

.CVCV
2H2H11 =  
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8.2. Экспериментальная часть  

8.2.1. Приборы и реактивы 
 

Весы  технохимические  с  разновесами,  цилиндры мерные вмести-

мостью  50,  100, 200, 300 мл, стаканы мерные вместимостью 50, 100, 200, 

300 мл, палочки стеклянные, воронки конические, колбы мерные вместимо-

стью 50, 100, 200, 250 мл, ареометры, концентрированные растворы HCI, 

HNO3, H2SO4, Н2Oдист, NaCI, K2Cr2O7, CuSO4·5H2O. 

 

8.2.2. Приготовление раствора соли заданного массового процента 
 

Задание. Необходимо приготовить X г раствора вещества У, массовый 

процент которого в растворе равен С %. 

Студенты получают индивидуальные задания, варианты которых 

приведены в табл.5. 

Таблица 5 

№ 
пп 

Задание Расчеты 

ρ, г/мл 
 

Масса 
рас-
твора 
Х, г 

Соль У 

Процент-
ная кон-
центрация 
С, % 

Количество, г 
Нормаль-
ность рас-
твора СН, 
моль/л 

раство-
ренного 
вещества 

рас-
тво-
рите-
ля 

0 300 NaCl 2,0 6 294 0,346 1,0125 
1 50 NaCl 3,5     
2 100 NaCl 4,5     
3 150 NaCl 3,0     
4 100 NaCl 2,5     
5 250 NaCl 2,0     
6 75 K2Cr2O7 2,5     
7 100 K2Cr2O7 0,75     
8 125 K2Cr2O7 2,0     
9 150 K2Cr2O7 1,5     
10 175 K2Cr2O7 0,5     
11 50 CuSO4·5H2O 5,0     
12 75 CuSO4·5H2O 4,0     
13 100 CuSO4·5H2O 4,5     
14 125 CuSO4·5H2O 3,0     
15 150 CuSO4·5H2O 2,5     
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Прежде всего следует рассчитать массу соли, необходимую для при-

готовления раствора с заданной массовой процентной концентрацией. За-

тем определить массу воды, необходимую для приготовления раствора. Так 

как плотность воды OH2
ρ  = 1 г/мл, то надо отмерить цилиндром нужный 

объем воды в миллилитрах, численно равный массе, выраженной в граммах. 

Затем взвесить рассчитанную массу соли, перенести ее в стакан требуемой 

вместимости, влить отмеренное количество воды и размешать до полного 

растворения соли. После приготовления раствора следует рассчитать его 

нормальную концентрацию, для этого потребуется измерить ареометром 

плотность раствора. 

Все полученные результаты представить в виде табл.5. 

 

8.2.3. Приготовление раствора кислоты заданной  

нормальной концентрации из концентрированной кислоты 

 

Задание. Необходимо приготовить X мл раствора кислоты У, нор-

мальность которой CН, исходя из концентрированного раствора этой кисло-

ты. Каждый студент получает индивидуальное задание. Варианты заданий 

приведены в табл.6. 

Для приготовления раствора необходимо измерить с помощью арео-

метра плотность раствора концентрированной кислоты. По значению изме-

ренной плотности определить в справочной таблице [5] массовый процент, 

затем рассчитать объем концентрированной кислоты, необходимый для 

приготовления X мл раствора этой кислоты заданной концентрации СH. 

Отмерить рассчитанное количество концентрированной кислоты с 

помощью градуированной пипетки. Перенести отмеренный объем в мерную 

колбу требуемого объема X и довести объем раствора дистиллированной 

водой до метки.  

Все полученные результаты представить в виде табл.6. 
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Таблица 6 

№ 
пп 

Задание 
Исходный рас-
твор концентри-
рованной кислоты 

Приготовление раствора 

Объем 
Х, мл 

Кислота 
У 

Нормаль-
ная кон-
центрация 
СН, моль/л 

ρ, мл 

Массовый 
процент 
кислоты  
С, % 

Необходимый 
объем концент-
рированной 
кислоты V, мл 

Довести 
раствор 
до объе-
ма Х, мл 

0 50 HCl 2,00 1,183 36 8,75 50 
1 100 HCl 0,75     
2 100 HCl 0,60     
3 200 HCl 0,50     
4 250 HCl 0,35     
5 50 HNO3 2,25     
6 50 HNO3 1,75     
7 100 HNO3 0,75     
8 100 HNO3 0,60     
9 200 HNO3 0,50     
10 250 HNO3 0,35     
11 50 H2SO4 4,00     
12 50 H2SO4 5,00     
13 100 H2SO4 2,50     
14 100 H2SO4 3,00     
15 200 H2SO4 1,50     

 

8.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

8.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. Рассчитать массовый процент раствора, полученного растворением 

80 г сахара в 160 г воды. 

2. Рассчитать массы хлорида натрия и воды, необходимые для приго-

товления 250 г 2,5 %-го раствора. 

3. Рассчитать массовый процент раствора, полученного смешением 

300 г 10 %-го раствора HCI и 400 г 20 %-го раствора HCI. 
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4. Какова массовая доля серной кислоты в процентах в растворе, по-

лученном смешением 200 г 10 %-го раствора серной кислоты и 100 г 5 %-го 

сульфата натрия ?  

5. Какая  масса  серной  кислоты  необходима для приготовления 2 л 

2-молярного раствора ? 

6. 250 мл раствора содержат 7 г КОН. Какова молярная концентрация 

этого раствора ? 

7. Какая  масса  фосфорной  кислоты  необходима для приготовления 

2 л  0,1 н раствора ? 

8. Сколько  миллилитров  96 %-го  раствора  серной  кислоты  (ρ = 

=1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты ? 

9. Определить  молярность  36,5 %-гo  раствора  соляной кислоты (ρ = 

=1,18 г/мл). 

10. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осаждения 

2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа (III)? 

11. Для  нейтрализации  20 мл  2-молярного  раствора  H2S04 необхо-

димо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

12. Какой объем 80 %-го раствора H2S04 (ρ = 1,72 г/мл) необходим для 

реакции с 200 мл I,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

13. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции оса-

ждения в виде А1(0Н)3 с 200 мл 0,6 н раствора AICI3 ? 

14. Смешали 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 6 %-го 

раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного осадка ?  

15. Для приготовления насыщенного раствора KCI при 40 оС (313 К) 

взято 50 г воды и 20 г KCI. Какова растворимость KCI в воде при данной 

температуре? 

16. В 300 г горячей воды растворено 219 г K2Cr2O7. Найти массу кри-

сталлов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 293 К. Известно, что растворимость K2Cr2O7, при 293 К равна 

13,1 г на 100 г H2O. 
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9. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Цель работы: ознакомиться с поведением электролитов в водных 

растворах. 

9.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 

Электролитическая диссоциация – распад молекул на ионы под дей-

ствием молекул растворителя. Электролиты – вещества, способные подвер-

гаться электролитической диссоциации. К электролитам относятся кислоты, 

соли и основания. 

Способность к электролитической диссоциации характеризуется сте-

пенью электролитической диссоциации α, т.е. отношением концентрации 

молекул, подвергшихся распаду на ионы, к концентрации всех молекул как 

продиссоциированных, так и непродиссоциированных: 

%.100
С

C

общ

продис
=α  

Степень диссоциации может быть выражена как в долях единиц, так и 

в процентах. 

Электролиты считают сильными при  α ≥ 30 %; к ним относятся неко-

торые кислоты (HCI, HN03, HMnО4, НСlO4, НI, НВг и др.), щелочи и боль-

шая часть солей. 

Запись электролитической диссоциации сильных электролитов: 

HCl → H+ + Cl̄  ; 

Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH̄ ; 

Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + −2
4SO3 . 

Для электролитов средней силы 3 <α < 30 %. К ним относятся, напри-

мер, H3PО4, Mg,(OH)2. Для слабых электролитов  α < 3 %. К слабым элек-

тролитам относятся некоторые кислоты (H2S, H2CO3, HCN, CH3COOH и 

др.), нерастворимые основания, а также NH4OH и H2O.  
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Запись электролитической диссоциации электролитов средней силы и 

слабых электролитов: 

H2CO3¯ �  H+ + HCO3¯; 

HCO3¯ � H+ + −2
3CO ; 

Cu(OH)2 � CuOH+ + OH̄ ; 

CuOH+ � Cu2+ + OH̄ , 

т.е. электролитическая диссоциация ступенчатая и обратимая. 

Количественно обратимые процессы в условиях установившегося 

равновесия можно описать с помощью константы равновесия. Так, для 

угольной кислоты: 

I ступень: H2CO3 � H+ + HCO3¯, 

;105,4
]COH[

]HCO[]H[
'Kq 7

32

3 −
−+

⋅==  

II ступень: −
3HCO � H+ + ,CO2

3
−  

.107,4
]HCO[

]CO[]H[
''Kq 11

3

2
3 −

−

−+

⋅==  

Для суммарного процесса:  H2CO3 � 2H+ + −2
3CO , 

''KqKq'
]COH[

]CO[]H[
Kq

32

3
2

общ
==

−+

 

(в квадратных скобках приведены равновесные молярные концентрации). С 

точки зрения электролитической диссоциации кислотой называют электро-

лит, образующий в растворе катионы водорода Н+ (точнее Н+ + Н2О → Н30
+ 

− катионы гидроксония), а основанием − электролит, образующий анионы 

гидроксила ОН¯. 

Амфотерные гидроксиды типа Ме(OН)n диссоциируют одновременно 

по типу основания и по типу кислоты: 
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H+ + HZnO2¯     �      Zn(OH)2    �    ZnOH+ + OH̄  

�                                          � 
+−

+ HZnO2
2                                       Zn2+ + OH̄  

при добавлении щелочи                      при добавлении кислоты 

H+ + OH̄   →  H2O                             H+ + OH̄  → H2O 

                  
и равновесие смещается влево             и равновесие смещается вправо 

Реакции в растворах электролитов между ионами с образованием 

наименее диссоциируемых веществ называют ионообменными реакциями. 

Уравнения ионообменных реакций, в которых реагирующие вещества пред-

ставлены в виде ионов, называют ионными уравнениями. Ионное уравнение 

отражает реальный процесс в ионообменных реакциях. Ионообменные ре-

акции протекают в сторону образования малодиссоциируемых веществ: 

слабых электролитов, нерастворимых веществ − осадков, газов, комплекс-

ных ионов. Например: 

1. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + 2NaCl; 
               (молекулярное уравнение) 

2Na+ + −2
4SO  + Ba2+ + 2Cl̄  → BaSO4 + 2Na+ + 2Cl̄ ; 

               (полное ионное уравнение) 

−2
4SO  + Ba2- → BaSO4. 

              (краткое ионное уравнение) 

2. Ca(OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O; 

Ca2+ + 2OH̄  + 2H+ + 2Cl̄  → Ca2+ + 2Cl̄  + 2H2O; 

H+ + OH̄  → H2O. 

3. Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2; 

2Na+ + −2
3CO + 2H+ + −2

4SO  → 2Na+ + −2
4SO  + H2O + CO2; 

−2
3CO + 2H+ → H2O + CO2. 

4. Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O; 

Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]
2+ + 2OH̄  + 4H2O. 



 43

9.2. Экспериментальная часть 

9.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор для проверки электропроводности раствора (рис.4), растворы 

сахара (1M), глюкозы (1M), глицерина (1M), HCI (1н), NaOH (1н), NaCI 

(1н), СН3СООНконц , CH3COOH (1н), NH4OH (1н), NH4OHконц, H2SO4 (1н), 

BaCl2 (1н), Na2SO4 (1н), H2SO4конц, Al2(SO4)3 (1н), ZnSO4 (1н), сухие соли − 

NH4Cl, NaCH3COO. 

Рис.4. Прибор для проверки электропроводности раствора: 
1 – исследуемый раствор;  2 – стакан химический;  3 – изолятор; 
4 – электрохимическая лампа накаливания;  5 – шнур с вилкой; 
6 – электроды 

9.2.2. Электропроводность растворов электролитов и неэлектролитов  

(демонстрационный опыт) 

Электрическая проводимость водных растворов электролитов обу-

словлена направленным движением ионов: катионов − к катоду, анионов − 

к аноду. Для различных веществ с одинаковой концентрацией сила элек-

трического тока является функцией степени электролитической диссоциа-

ции: чем выше α , тем больше сила тока, а значит, тем ярче загорается лам-

почка. По интенсивности свечения лампочки дается сравнительная оценка 

силы электролитов. 
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Диссоциация дистиллированной воды. Налить в стакан 30-50 мл ди-

стиллированной воды. Включить прибор в электрическую сеть. Почему 

лампочка не зажигается? Написать уравнение электролитической диссоциа-

ции воды. 

Электролиты и неэлектролиты. Последовательно наполнить ста-

каны растворами сахара, глюкозы, глицерина, HCI, NaOH и NaCI и изме-

рить электрическую проводимость. После каждого замера промыть дистил-

лированной водой электроды. Отметить зажигание лампочки в растворах 

электролитов. Указать вещества-электролиты и вещества-неэлектролиты. 

Написать уравнения электролитической диссоциации веществ-

электролитов. 

Электролиты сильные и слабые. Провести аналогичные исследова-

ния раствором HCI, NaOH, CH3COOH и NH4OH. Указать сильные и слабые 

электролиты. Написать уравнения их электролитической диссоциации. 

Зависимость степени диссоциации от концентрации электроли-

та. Проверить закон разбавления Освальда, согласно которому при разбав-

лении раствора слабого электролита степень его диссоциации увеличивает-

ся по формуле 

,
C

Kq
=α  

где Kq − константа диссоциации электролита; 

С − его молярная концентрация. 

Налить в стакан 10-15 мл СН3СООН концентрированной, опустить 

электроды, добавляя порциями дистиллированную воду, отметить интен-

сивность свечения лампочки. Опыт повторить с концентрированным 

NH4OH. Объяснить наблюдения. 

Образование сильного электролита из слабых.  В один стакан 

налить 20-30 мл СН3СООН (1н), в другой − 20-30 мл NH40H (1н). Измерить 

их электропроводность. Смешать оба раствора и измерить электропровод-

ность полученного раствора. Что наблюдается? Дать объяснения. Написать 

уравнения протекающей реакции и электролитической диссоциации полу-

ченного соединения. 
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9.2.3. Зависимость концентрации ионов водорода от степени 

электролитической диссоциации кислот 

Исследовать действие уксусной и соляной кислот одинаковой кон-

центрации (1н) на цинк. Для этого положить в две пробирки по кусочку 

цинка одинакового размера. Налить в первую пробирку 1-2 мл HCI, во вто-

рую – 1-2 мл CH3COOH. Наблюдать выделение газа. В какой пробирке и 

почему скорость выделения газа меньше ? Дать необходимые объяснения. 

Написать уравнения протекающих в пробирках реакций. 

 

9.2.4. Смещение ионного равновесия слабого электролита 

Влияние на диссоциацию слабой кислоты ее соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл СН3СООН (1н) и 2-3 капли метилоранжа. Отметить 

окраску индикатора. Чем она обусловлена ? В одну из пробирок добавить 

шпателем несколько кристалликов NaCH3COO. Встряхнуть содержимое до 

полного растворения внесенной соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнения электролитической диссоциации кислоты и 

соли. Показать смещение равновесия диссоциации СН3СООН, применив 

принцип Ле Шателье. 

Влияние на диссоциацию слабого гидроксида его соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл NН4OH (1н) и 2-3 капли фенолфталеина. В одну из про-

бирок добавить несколько кристалликов NH4CI или (NH4)2SO4. Встряхнуть 

несколько раз для растворения соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнение диссоциации NH4ОН и соли аммония. По-

казать смещение равновесия диссоциации NH4OH, применив принцип Ле 

Шателье. 
 

9.2.5. Ионообменные реакции 

Образование слабого электролита. В одну пробирку поместить не-

сколько кристалликов соли аммония и внести 1-2 мл концентрированной 

NaOH. В другую пробирку поместить несколько кристалликов ацетата 
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натрия и прибавить 1-2 мл концентрированной H2SO4. Подогреть поочеред-

но каждую пробирку. Отметить запах выделяющихся газов. 

Написать уравнения в молекулярном и ионном виде. 

Реакция нейтрализации. Поместить в пробирку 1-2 мл HCI (1н), до-

бавить несколько капель метилоранжа, а затем по каплям добавить NaOH 

(1н) до изменения окраски индикатора. Написать уравнение в молекуляр-

ном и ионном виде. 

Образование осадка. Налить в три пробирки по 1-2 мл раствора BaCI2 

(1н), добавить по 1-2 мл: в первую – Na2SO4 (1н), во вторую − H2SО4 (1н), в 

третью – Al2(SO4)3 (1н). 

Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 
 

9.2.6. Амфотерные электролиты 

Налить в пробирку 2-3 мл ZnSO4 (1н) и добавить по каплям NaOH 

(1н) до появления осадка. Содержимое пробирки разделить на две пробир-

ки. В первую добавить NaOH, во вторую − HCI (1н) до исчезновения осад-

ков. Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

9.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

9.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCI, КОН, 

C2H5ОH, СH3COOH, C5H13O6, CHCl3, HBr. 

2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые электро-

литы: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)2, KHCO3, NaH2PO4, CuOHCl, 

Fe(OH)2Br. Написать уравнения электролитической диссоциации. 
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3. Написать математическое выражение констант диссоциации сле-

дующих веществ: H3P04, Mn(OH)2, Fe(0H)3, HCN, H2S, NH4OH. 

4. Какова концентрация ионов С1¯ и Са2+ в 0,1 М растворе CaCI2, если 

степень диссоциации СаС12 65 % ? 

5. В каком из растворов концентрация ионов водорода выше: 0,001 М 

раствор HN03 и I М раствор CH3COOH ? 

6. Рассчитать концентрацию ионов Н+ в 0,4 М растворе H2S . 

7. Рассчитать константу диссоциации НСN, зная степень ее диссоциа-

ции, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

8. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций:  

CuSO4 + H2S → ; Fe(OH)2NO3 + HNO3 → ; 

NaHCO3 + NaOH → ; Fe(OH)2NO3 + KOH → ; 

CH3COOH + KOH → ; KCN + H2SO4 → ; 

(NH4)2SO4 + NaOH → .  

 

10. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9 

ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ. 

рН-МЕТРИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Цель работы: получить четкое представление о реакции среды, ме-

тодах ее определения; с помощью индикаторов и рН-метра изучить меха-

низм гидролиза различных солей. 
 

10.1. Краткие теоретические сведения [1, 2] 

10.1.1. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель 
 

Процесс диссоциации воды на ионы носит название аутопротолиза. 

Вода диссоциирует на ионы как слабый электролит: 

H2O  �  H+ + OH̄ ; 
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Более точно диссоциация протекает следующим образом:  

Н2O + Н2O  �  Н3O
+ + ОН¯, 

где Н3О
+ – ион гидроксония. 

Произведение концентрации ионов водорода и ионов гидроксила в 

любом растворе есть величина постоянная. При 22°С [H+]·[OH¯] = 10-14. Это 

произведение носит название ионного произведения воды. От величины 

[H+] и сопряженной с ней [OH¯] зависит кислотность или щелочность сре-

ды. 

Нейтральная среда раствора  [H+] = [OH¯]  = 10-7 моль/л; кислая среда 

раствора [Н+] > 10-7 моль/л или [OH¯] < 10-7 моль/л; щелочная среда раство-

ра [H+] < 10-7 моль/л или [OH¯] > 10-7 моль/л. 

Количественной характеристикой кислотности среды является водо-

родный показатель рН, равный отрицательному значению логарифма кон-

центрации ионов водорода: 

рН = − lg [Н+]. 

Аналогично существует гидроксильный показатель рОН: 

рОН = − lg [OH¯]. 

Известно, также, что рН + рОН = 14. В нейтральной среде рН = рОН = 7, в 

кислой среде рН < 7, а рОН > 7, в щелочной среде рН > 7, а рОН < 7. 
 

10.1.2. Определение значения рН 
 

Традиционный способ наиболее простой, однако с низкой точностью 

− это способ определения рН с помощью индикаторов − веществ, меняю-

щих окраску в зависимости от концентрации ионов водорода. 

Индикаторы характеризуются интервалом рН перехода окраски. 

Наиболее широко используют индикаторы, приведенные в табл.7. 
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Таблица 7 

 

Индикатор 
Среда (цвет и интервал рН) 

кислая нейтральная щелочная 

Метилоранж 
Оранжевый (4>pH>3,1) 
Красный (pH < 3,1) 

Желтый Желтый 

Лакмус Красный (pH < 5) 
Фиолетовый 

(8>pH>5) 
Синий (pH>8) 

Фенолфтале-
ин 

Бесцветный Бесцветный 
Бледно-розовый (pH>8) 
Малиновый (pH>9,8) 

 
Часто пользуются индикаторной бумагой, на которую наносят инди-

катор. Универсальная индикаторная бумага может менять цвет в широком 

интервале рН, например, от рН = 1 до рН = 14. 

Второй способ − это определение рН с помощью прибора, он характе-

ризуется высокой точностью. В лабораториях используют приборы  рН-340, 

рН-262, ЭВ-74 и др. 

Датчиком величины рН раствора (индикаторным электродом) служит 

стеклянный электрод, мембранная ЭДС которого зависит от концентрации 

ионов водорода в растворе. Внутри стеклянного электрода находится кон-

тактный электрод − серебряная проволока, покрытая тонким слоем хлорида 

серебра, опущенная в стандартный 0,1 М раствор HCI. 

Разность потенциалов, возникающая на стеклянной мембране, являет-

ся функцией разности концентрации ионов водорода в стандартном и ис-

следуемом растворе. Потенциал стеклянного электрода сравнивается по-

тенциометрически с потенциалом стандартного хлорсеребряного насыщен-

ного электрода сравнения (рис.5). 

Элементы измерительной схемы прибора и электронный усилитель, с 

которыми связан датчик ДЛ-02, размещены в металлическом корпусе. Все 

ручки управления выведены на наклонную лицевую панель, на которой 

установлен милливольтметр со шкалой рН = 1-14. Предусмотрена возмож-

ность ручной и автоматической компенсации измерения характеристик 

электродной системы при измерении температуры раствора. Настраивают 

рН-метр по буферным растворам. 
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Рис. 5. Датчик ДЛ-02: 

1 − штанга с треногой; 2 − стандартный хлорсеребряный электрод; 

3 − бачок с насыщенным раствором KCI; 4 − защитные экраны; 

5 − стеклянный электрод; 6 − электролитический ключ; 

7 − стаканчик с исследуемым раствором; 8 − столик 
 

10.1.3. Гидролиз солей 
 

Гидролизом солей называется взаимодействие ионов соли с водой, 

приводящее к образованию малодиссоциируемых веществ. 

В результате гидролиза солей меняется концентрация ионов Н+ или 

ОН¯, поэтому растворы многих солей показывают кислую или щелочную 

реакцию среды. 

По отношению к гидролизу различают несколько типов солей: 

1) Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кис-

лотой (протекает частично): 

а) Анион слабой кислоты одновалентен:  

CH3COONa + H2O � CH3COOH + NaOH,  

в ионном виде 

CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + OH̄ .  

2

6

3

14

5

7

8

ДЛ-02
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В растворе накапливаются ионы ОН¯, рН > 7, среда щелочная. 

б) Анион слабой кислоты многовалентен, гидролиз протекает ступен-
чато: 

I ступень – Na2C03 + H2O � NaHCO3 + NaOH, 

−2
3CO + H2O � HCO3¯ + OH̄ ;     pH > 7; 

II ступень обычно в нормальных условиях не протекает, она возможна 

в определенных условиях (нагревание, разбавление):  

NaHCO3 + H2O � H2CO3 + NaOH; 

HCO3¯ + H2O � H2CO3 + OH̄ . 

Количественной мерой гидролиза является константа гидролиза. Для 

первого типа солей 

.
K

K
K

кисл.сл

OH
гидр

2=  

2) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кис-

лотой: 

а) Катион слабого основания одновалентен: 

NH4Cl + H2O � NH4OH + HCl; 

NH4
+ + H2O � NH4OH + H+.  

В растворе накапливаются ионы Н+, рН < 7, среда кислая. 

б) Катион слабого основания многовалентен, гидролиз протекает сту-

пенчато, преимущественно по I ступени: 

I ступень – ZnCl2 + H2O � ZnOHCl + HCl; 

Zn2+ + H2O � ZnOH+ + H+. 

При определенных условиях (повышение температуры, разбавленные 

растворы) гидролиз может частично идти и по II ступени:  

II ступень – ZnOHCI + H2O �  Zn(OH)2 + HCI; 

ZnOH+ + H2O � Zn(OH)2 + H+. 
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Для второго типа солей 

.
K

K
K

осн.сл

OH
гидр

2=  

3) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кисло-

той, протекает в значительной степени: 

NH4CH3COO + H2O � CH3COOH + NH4OH; 

NH4
+ + CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + NH4OH. 

рН раствора близок к 7 и зависит от силы кислоты и основания: 

.
KK

K
K

осн.слкисл.сл

OH
гидр

2=  

Иногда в случае образования осадка и газа гидролиз протекает до полного 

разложения соли, например: 

Cr2S3 + 6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2S. 

4) Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой, гид-

ролизу не подвергаются, например: 

NaCI + Н2О �; 

Na+ + Cl̄  + Н2О � . 

Так как в продуктах реакции нет слабого электролита, то равновесие 

полностью смещено влево, т.е. гидролиз не происходит, раствор нейтрален, 

рН = 7. 
 

10.2. Экспериментальная часть 

10.2.1. Приборы и реактивы 
 

Химические стаканы вместимостью 50 мл; рН-метр; Al2(SO4)3 (0,1н), 

СН3СООН (0,1 н), NH4OH (0,1 н), CH3COONa (0,1 н), NH4Cl (0,1 н), Na2CО3 

(0,1 н), Н2ОДИСТ, ZnCl2 (0,1 н),  NaNО3  (0,1 н). 
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10.2.2. Окраска индикаторов в различных средах 
 

Налить в шесть пробирок по 2-3 мл дистиллированной воды и доба-

вить в две из них раствор лакмуса, в две другие – метилоранж, в две по-

следние − фенолфталеин (по несколько капель). Записать окраску индика-

торов в нейтральной среде. Добавить в пробирки с разными индикаторами 

по несколько капель щёлочи, в другие три пробирки – по несколько капель 

раствора соляной кислоты. Записать результаты в виде табл.7. 
 

10.2.3. Гидролиз солей. Определение рН среды с помощью рН-метра 
 

Вначале подготовить рН-метр к работе: 

1.  Подключить рН-метр в сеть 220 В с помощью сетевого шнура, 

включить прибор, повернуть ручку "Сеть" по часовой стрелке, при этом за-

горается контрольная лампочка. Прибору дать прогреться в течение 30 мин. 

2.  Ручку "Температура раствора" установить на значение температу-

ры исследуемого раствора. Переключатель "Размах" зафиксирован в поло-

жении "15 рН". 

3. Проверку и настройку рН-метра провести по одному из стандарт-

ных буферных растворов (например, с рН = 1,68; 3,56; 4,06; 6,86; 9,22). 

Применять буферный раствор, рН которого находится в том же диапазоне 

измерения, что и рН исследуемого раствора. Перед каждым погружением в 

стандартный или исследуемый раствор электроды тщательно промыть ди-

стиллированной водой и чрезвычайно осторожно удалить избыток воды с 

их поверхности фильтровальной бумагой. В стакан налить стандартный бу-

ферный раствор с соответствующим значением рН и опустить в него элек-

троды. 

4. Переключатель "Пределы измерения" установить на соответству-

ющий диапазон измерения (например, в положение 1-2 рН, если буферный 

раствор имеет рН = 1,68 и т.д.). Переключатель "Размах" перевести в поло-

жение "3рН". Ручкой потенциометра "Еи" установить стрелку прибора на 
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деление шкалы, отвечающее значению рН стандартного раствора. Пере-

ключатель "Размах" установить снова в положение "15рН". 

5. Проверить показания прибора по стандартным буферным раство-

рам: 4,06 – на диапазоне 2-5 рН; 6,88 – на диапазоне 5-8 рН; 9,22 – на диапа-

зоне 8-11 рН. Проверить показания прибора по буферным растворам 1,66 и 

9,22 рН на диапазоне 1-14 рН. 

6. Для измерения рН исследуемого pacтвора поместить электроды в 

стакан, отметить показания стрелки по нижней шкале и после установления 

переключателей "Пределы измерений" и "Размах" на соответствующих 

диапазонах рН провести отсчет по верхней шкале прибора. 

7. По окончании работы выключить прибор и отключить его от сети. 

Электроды промыть Н2Одист и оставить в Н2Одист. В пять стаканов налить по 

10-15 мл: в первый стакан − Na2CO3 (0,1 н), во второй − NaCH3COO (1 н), в 

третий − NH4CI (0,1 н), в четвертый − ZпС12  (1 н), в пятый − NaNO3 (0,1 н). 

Измерить значения рН этих растворов с помощью рН-метра. Какие из 

исследуемых солей подвергаются гидролизу ? Составить уравнения гидро-

лиза в молекулярном и ионном виде. 
 

10.2.4. Взаимное усиление гидролиза солей 
 

К 5-6 каплям сульфата алюминия прибавить такой же объем карбона-

та натрия. Какой газ выделился и какой образовался осадок? Написать 

уравнение совместного гидролиза данных солей в молекулярном и ионном 

виде. 
 

10.2.5. Влияние температуры на гидролиз 
 

К раствору ацетата натрия прилить 1-2 капли фенолфталеина. Заме-

тить интенсивность окраски индикатора. Нагреть пробирку с раствором до 

кипения. Как изменилась интенсивность окраски индикатора? Объяснить 

полученный результат. Написать уравнения гидролиза в молекулярном и 

ионном виде. 
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10.3. Содержание отчета 
 

1. Название лабораторной работы. 

2. Ее цель. 

3. Отчет по опыту 10.2.2 представить в виде табл.7. Отчет по опыту 

10.2.3 должен описывать устройство, принцип и порядок работы рН-метра, 

данные по рН различных солей представить в виде таблицы, составить 

уравнения гидролиза в молекулярном и ионном виде.  
 

10.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Каково значение рН раствора, концентрация ионов ОН¯ которого 

равна 10 моль/л ? 

2. Какова концентрация ионов водорода и ионов гидроксила раствора, 

рН которого равен 6,3 ? 

3. Определить рН растворов сильных электролитов: 

а) 0,1 М раствора HN03 (α = 0,92); 

б) 0,01 М раствора КОН' (α = 0,93). 

4. Определить рН 0,6 М раствора HCI (Кq, = 3,2·10-8).  

5. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих 

солей: СН3СOОК, NaCN, K3PO4, NH4CI, CuCI2, A12(SO4)3, NH4N03, Na2C03, 

AI 2S3, KCI, FeS04. Указать характер среды водных растворов этих солей. 

6. Рассчитать константу гидролиза и рН водных растворов следующих 

солей: 

а) 0,2 М раствор CH3COONa; 

б) 0,05 М раствор NH4CI. 

7. Написать уравнение совместного гидролиза двух солей: Cr2(SO4)3 и 

Na2S. 
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11. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 10 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с особенностями окислительно-

восстановительных реакций, с важнейшими окислителями и восстановите-

лями, приобрести навыки расстановки коэффициентов двумя методами. 
 

11.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Химические реакции, сопровождающиеся изменением степени окис-

ления элементов, называются окислительно-восстановительными (ОВР). 

Под степенью окисления понимают условный заряд атома, который опре-

деляется числом общих электронных пар, смещенных от одного элемента 

(знак «плюс») к другому (знак «минус»). Если электронные пары не смеще-

ны, степень окисления равна нулю. 

Процесс отдачи электронов в химическом процессе, приводящий к 

повышению степени окисления элемента, называется окислением, а эле-

мент, теряющий электроны, − восстановителем. В роли восстановителей 

могут выступать нейтральные атомы металлов (К, Na, AI, Mg, Zn и др.), 

элементарные отрицательные ионы (I¯, Br̄ , Cl̄ , S2- и др.), а также сложные 

анионы, молекулы, катионы металлов, в которых элемент проявляет одну из 

низких степеней окисления ++−−− 22
222

2
3 Zn,Fe,SO,CrO,NO,SO( и т.п.). 

Процесс принятия электронов, приводящий к понижению степени 

окисления элемента, называется восстановлением, а элемент, принимаю-

щий электроны, − окислителем. В роли окислителя выступают простые ве-

щества, образованные неметаллами (F2, O2, CI2, Br2, I2, S и др.); катионы ме-

таллов, проявляющие одну из высоких степеней окисления (Fe3+, Мп
4+, Sn4+, 

Pb4+ и др.), а также сложные анионы, содержащие элемент с максимальной 

степенью окисления −−−− 2
7243

2
4 OCr,MnO,NO,SO(  и т.п.).  
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Для расстановки коэффициентов в ОВР необходимо помнить основ-

ные положения теории окислительно-восстановительных реакций: 

1) без процесса окисления невозможен процесс восстановления; 

2) количество потерянных электронов должно быть равно количеству 

принятых; 

3) количество одноименных атомов в левой части уравнения должно 

быть равно количеству таких же атомов в правой части этого уравнения . 

Существует два метода расстановки коэффициентов: метод электрон-

ного баланса и метод электронно-ионного баланса (метод полуреакций ). 

Последовательность решения ОВР методом электронного баланса та-

кая. 

1. Определение степени окисления всех элементов в левой и правой 

частях схемы реакции и выявление элементов, изменивших степень окисле-

ния. 

2. Составление схемы перехода электронов, нахождение окислителя и 

восстановителя. 

3. Подобрать множители так, чтобы число отданных и принятых 

электронов было одинаковым. 

4. Расстановка коэффициентов перед окислителем и восстановителем 

и продуктами их восстановления и окисления, затем – перед элементами, не 

изменившими степени окисления: катионами металлов, анионами кислот-

ных остатков, атомами водорода. Проверка правильности решения − по 

числу атомов кислорода. 

Например: 

,OHS)SO(CrSOHSHOCrK 2
0

34

3

242

2

2

6

722 ++→++
+−+

 

2Cr+6  + 6e  =  2Cr+3                   1  −  восстановление; окислитель 

S-2  −  2e  =  S0                                 3  −  окисление; восстановитель 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

 

     6 
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Особенности электронно-ионного уравнения заключаются в том, что 

подбор коэффициентов производится на основании составления полуреак-

ций процесса окисления и восстановления. Для этого составляются: 

I) ионное уравнение реакции с учетом силы электролита и раствори-

мости веществ:  

;OHSOK2SSO3Cr2SOH2SHOCrK2 2
2
4

2
4

32
42

2
72 +++++→++++ −+−+−+−+

           
2) полуреакции:  

−2
72OCr + 14Н+ + 6ē = 2Cr3+ + 7H2O         1 − восстановление; окислитель 

H2S  −  2ē  =  S + 2H+                                3 − окисление; восстановитель; 

3) ионное уравнение с коэффициентами: 

−2
72OCr + 14Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S + 6H+; 

−2
72OCr + 8Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S; 

4) полное молекулярное уравнение: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4Н2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

Для составления полуреакций необходимо знать правила стяжения: 

1. В кислой среде недостаток кислорода компенсируется молекулами 

воды; в противоположной стороне ставятся катионы водорода. 

2. В щелочной среде недостаток кислорода восполняется ионами 0Н¯, 

в противоположной стороне записывается вода. 

3. В нейтральной среде: 

а) если кислорода меньше слева, то применяется правило кислой сре-

ды (слева Н20, справа Н+); 

б) если кислорода меньше справа, то применяется правило щелочной 

среды (слева Н20, справа 0Н¯). 

 

     6 
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11.2. Экспериментальная часть 

11.2.1. Приборы и реактивы 
 

0,5 н растворы веществ: Cr2(S04)3; КМпО4; K2Cr2О7; Na2SO4; NaNО2, 

КI; 3%-й раствор Н202; 6 н NaOH; H2S04 (1:1). 
 

11.2.2. Окисление ионов Cr3+ перекисью водорода 
 

В пробирку налить 2-4 капли раствора соли Cr2(SO4)3, прибавлять 

раствор NaOH до тех пор, пока выпавший первоначально осадок не раство-

рится. К полученному хромиту в щелочной среде добавить несколько ка-

пель раствора Н202. Раствор нагреть до изменения окраски. Составить схему 

реакции и уравнять одним из методов. Сделать вывод о влиянии степени 

окисления на функцию восстановителя. 

11.2.3. Окисление ионов Fe2+ ионами MnO4¯̄̄̄ в кислой среде 

 

В пробирку налить 5-6 капель раствора перманганата калия KMnO4 и 

столько же раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). Затем по каплям прилить 

раствор соли железа FeSO4 до полного обесцвечивания раствора. Реакция 

выражается схемой: 

MnO4¯ + H+ + Fe2+ → Fe3+ + Mn2+ + H2O. 

В обесцвеченный раствор добавить несколько капель раствора рода-

нида калия KCNS. Появление кроваво-красной окраски, характерной для 

раствора Fe(CNS)3, доказывает, что ионы Fe2+  
окислились в ионы Fe3+. Со-

ставить полное уравнение реакции. Указать окислитель и восстановитель. 
 

11.2.4. Окислительные свойства дихромата калия 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и добавить такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В 

первую пробирку прилить 4-5 капель раствора соли железа FeSO4, во вто-

рую – 4-5 капель раствора сульфита натрия Na2SO3, в третью – 4-5 капель 

нитрита натрия NaNO2, в четвертую – 4-5 капель иодида калия KI. 
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11.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

11.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

I. Какие из перечисленных реакций можно отнести к окислительно-

восстановительным: 

K2S04 + BaCI2 →. KC1 + BaS04 ; 

FeCI2 + SnCI4 → FeCI3 + SnCI2; 

Zn + HN03  →  Zn(N03)2 + NO + H2O; 

AI(0H)3 + NaOH  →  Na[AI(0H)4] ? 

2. Уравнять следующие схемы химических реакций : 

Fe + H2SО4конц → Fe2(SО4)3 + SО2 + H2О; 

Mg + HNО3разб  → Мg(NО3)2 + NH4NО3 + H2O; 

AI + KOH + H20 -—  К[А1(OH)4] + H2 ; 

Cr203 + KN03 + KOH → K2CrO4 + KN02 + H2O ;   

NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2Cr04 + NaBr + H2O;  

K2Cr2O7 + KN02 + H2S04 → Cr2(S04)3 + KN03 + K2S04 + H2O;  

K2Cr207 + HCI → CrCI3 + CI2 + КСl + H2O;  

KMnO4 + H2S + H2S04 → MnS04 + S + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + Na2S03 + H2O →  MnO2 + Na2SO4 + KOH;  

KMnO4 + FeS04 + H2S04 → MnS04 + Fe2(S04)3 + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + KNO2 + KOH → K2MnO4 +KN03 + H2O. 

3. Рассчитать, сколько граммов KN02 можно окислить в присутствии 

H2S04 с помощью 30 мл 0,01 M раствора KMnO4. 

4.Определить, какой объем 0,2 М раствора I2 можно восстановить 4 г 

H2S. 
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12. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 11 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ 
 

Цель работы: ознакомиться с работой гальванических элементов.  
 

12.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

При погружении металла в раствор на поверхности раздела возникает 

разность потенциалов за счет гидратации ионов металла и перехода их в 

раствор:  

Me + mH20 � [Ме
+n] · mH2O + nē. 

Разность потенциалов возникающего двойного электрического слоя 

называется электродным потенциалом, а после установления равновесия − 

равновесным электродным потенциалом. Его величина зависит от восста-

новительной активности металла, энтальпии гидратации, температуры и 

концентрации ионов металла в растворе. Определить величину электродно-

го потенциала металла прямым измерением невозможно. Поэтому исполь-

зуют компенсационный метод измерения. Для этого составляют гальвани-

ческий элемент из исследуемого металла, погруженного  в раствор своей  

соли  с концентрацией ионов металла 1 моль/л, и нормального водородного 

электрода. 

Прибор, в котором химическая энергия окислительно-

восстановительных процессов превращается в энергию электрическую, 

называется гальваническим элементом. Электродный потенциал нормаль-

ного водородного электрода принимается за нуль. Разность потенциалов 

гальванического элемента, у которого один полуэлемент − стандартный во-

дородный электрод, а другой − металл в растворе своей соли, принимается 

за стандартный электродный потенциал металла  ).E( o
Me/Me n+ Схема галь-

ванического элемента изображается так: 

Ме/Ме
+n // 2Н+/Н2. 
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Если металл активный, то он выполняет роль анода, а водородный 

электрод − роль катода: 

A (−);   Me − nē  → Ме
+n; 

К (+);   2Н+ + 2ē → Н2. 

Стандартный электродный потенциал такого металла принимается со 

знаком "минус", а для металла, выполняющего роль катода, − со знаком 

"плюс". 

А (−):   Н2 − 2ē → 2Н+ 

К (+);   Ме
+n; + nē  →Meo. 

Ме
+n + Н2 = Ме° + 2Н+ 

Располагая металлы по возрастанию их стандартных потенциалов, 

получают электрохимический ряд напряжения металлов: 

Li/Li + К/К+ Са/Са2+ Na/Na+ Mg/Mg2+ AI/AI 3+ Мn/Мn2+ Zn/Zn2+ 

-3,02 -2,92 -2,87 -2,71 -2,37 -1,7 -1,05 -0,76 
 

Fe/Fe2+ Ni/Ni2+ Sn/Sn2+ Pb/Pb2+ H2/2H+ Cu/Cu2+ Ag/Ag+ 

-0,44 -0,25 -0,13 -0,126 0 +0,34 +0,8 

Чем более отрицательный потенциал, тем сильнее восстановительные 

свойства металлов. Чем правее расположен металл в ряду напряжений, тем 

более сильными окислителями являются ионы металла.  

При работе гальванических элементов роль анода выполняет металл, 

расположенный в ряду напряжений левее, а катода − правее. Если условия 

отличаются от стандартных, то для расчета электродного потенциала поль-

зуются уравнением Нернста: 

,Clg
n

059,0
EE o

+=  

где  Е  – потенциал металла, помещенного в раствор своей соли, В; 

Е
о – стандартный электродный потенциал металла, В; 

n − число электронов, участвующих в данной электродной полуреак-

ции; 

С  − концентрация ионов металла, моль/л. 
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ЭДС гальванического элемента определяется по формуле  

ЭДС = Ек - Еа . 

12.2. Экспериментальная часть 

12.2.1. Приборы и реактивы 
 

Два батарейных стакана вместимостью по 200 мл, медная и цинковая 

пластины, U-образная трубка, заполненная раствором KCI с агар-агаром, 

потенциометр Р-307, нормальный элемент Вестона, растворы CuS04 (1 M), 

ZnSO4 (1 M), CuS04 (0,1 M), ZnS04 (0,1 М). 
 

12.2.2. Измерение ЭДС элемента Якоби-Даниэля 
 

1. Собрать гальванический элемент по схеме (рис.6): 

Zn / ZnS04 (1 M) // CuS04 (1 M) / Сu . 

Для этого сосуды промыть дистиллированной водой и наполнить до 

метки: один сосуд – 1 М раствором ZnS04, другой − 1 M раствором CuS04. 

Вставить в раствор ZnS04 цинковый электрод, а в раствор CuS04 -медный, 

растворы соединить электролитическим мостиком. 

2.К зажимам 1 (X1) или 2 (X2) подключить электроды исследуемого 

элемента, соблюдая полярность . 

3. Переключатель 21 установить в положение X1 или X2 в зависимо-

сти от того, к каким зажимам подключены электроды исследуемого элемен-

та. 

4. Включить дополнительное сопротивление нажатием кнопки 18 и 

последовательным вращением ручек 6, 7, 8, 9, 10, 11 декадных переключа-

телей произвести грубое уравновешивание (компенсирование) ЭДС иссле-

дуемого элемента до установления стрелки гальванометра в нулевое поло-

жение.  

5. Выключают кнопку 18 и включают кнопку 19, последовательным 

вращением указанных выше ручек декадных переключателей производят 

точное уравновешивание ЭДС исследуемого элемента. 
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6. Значение ЭДС исследуемого элемента отсчитывают по цифрам в 

окошках 12-17. Для этого цифровые значения в окошках умножают на 

множитель, стоящий у окошка, и полученные данные суммируют. 
 

Рис. 6. Панель потенциометра Р-307: 

1 и 2 – зажимы исследуемого гальванического элемента (X1 и Х2); 3 – зажи-

мы гальванометра: 4 – зажимы нормального элемента (НЭ); 5 – зажимы ба-

тарей (Б); 6-11 – ручки декадных переключателей; 12-17 – числовые значе-

ния ЭДС для шести декадных сопротивлений; 18 – кнопка для включения 

дополнительного сопротивления; 19 - кнопка для включения декадных со-

противлений; 20 - кнопка для успокоения колебания стрелки гальванометра; 

21 – ручка переключателя для включения нормального элемента и исследу-

емого элемента; 22 – ручка переключателя для установки числового значе-

ния ЭДС нормального элемента при заданной температуре; 23 и 24 – ручки 

для грубой настройки потенциометра по рабочему току; 25 и 26 – ручки для 

точной настройки потенциометра по рабочему току 
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Результаты измерения заносят в табл.8. 

Таблица 8 

Элемент 
ЭДС элемента, В Ошибка 

Еэкс Етеор 
абсо-
лютная 

относи-
тельная 

Zn/ZnS04 (1 M)//CuS04 (1 M)/Сu     

Zn/ZnS04 (0,1 M)//CuS04 (0,1 M)/Сu     

7. Из сосуда выливают 1 М раствор ZnS04 и 1 M раствор CuSO4, элек-

троды промывают дистиллированной водой, а затем сосуды заполняют до 

метки 0,1 М растворами ZnSО4 и CuSO4. ЭДС элемента измеряют компен-

сационным методом. 

Обработка результатов 

1. Вычислить теоретическое значение ЭДС элементов, приведенных в 

таблице, по уравнению Нернста. 

2. Вычислить абсолютную ошибку по формуле ∆Е = Еэкс − Етеор. 

3. Рассчитать относительную ошибку ЭДС элемента по уравнению 

.
E

100E
E%

теор

⋅∆
=∆  

 

12.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

12.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

I. Написать схему гальванического элемента, в основе работы которо-

го лежит окислительно-восстановительная реакция: 

Pb(NO3)2 + Fe → Fe(NO3)2 + Pb. 
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2. При какой концентрации ионов Zn2+ (моль/л) потенциал цинкового 

электрода будет на 0,015 В меньше его стандартного электродного потен-

циала (ответ 0,3 моль/л)? 

3. Марганцевый   электрод   в  растворе  его  соли  имеет   потенциал  

-1,236 В. Вычислить концентрацию ионов Мn2+  (в молях на литр). 

4. Составить схему, написать уравнения электродных процессов и 

вычислить ЭДС медно-никелевого гальванического элемента, в котором 

[Сu2+] = 0,01 моль/л, a [Ni2+] = 0,1 моль/л. 

5. Составить схемы двух гальванических элементов, в одном из кото-

рых медь была бы катодом, а в другом − анодом. Написать для каждого из 

этих элементов уравнения реакций, протекающих на катоде и аноде. 

6. При какой концентрации ионов Сu2+ (моль на литр) значение по-

тенциала медного электрода становится равным стандартному потенциалу 

водородного электрода ? 

7. Какой гальванический элемент называется концентрационным ? 

Составить схему, написать уравнения электродных процессов и вычислить 

ЭДС гальванического элемента, состоящего из серебряных электродов, 

опущенных: первый − в 0,01 н, а второй − в 0,1 н растворы AgNO3. 

 

13. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 12 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

Цель работы: рассмотреть механизм и условия протекания электро-

химической коррозии, провести сравнение с химической коррозией. 
 

13.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Коррозией называют разрушение металла под действием окружаю-

щей среды. Коррозия по механизму протекания делится на химическую и 

электрохимическую. Химическая коррозия возникает при взаимодействии 

металлов с сухими газами или жидкостями, не являющимися электролита-
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ми. Почти все металлы при повышенной температуре реагируют с кислоро-

дом, галогенами, серой, сернистым газом. Примеры химической коррозии: 

4Fe + 3 O2 → 2Fe2O3 ; 

2Fe + 3CI2 → 2FeCI3. 

Большинство металлов, соприкасаясь с электролитом − водными рас-

творами солей, кислот, оснований, способны проводить электрический ток. 

Так как в машиностроении применяются неоднородные металлы (сплавы), 

содержащие примеси, то создаются условия для работы гальванического 

элемента. В возникшей микрогальванопаре роль анода выполняет участок с 

более отрицательным электродным потенциалом, а катода − с более поло-

жительным потенциалом. Анодные участки гальванических пар подверга-

ются разрушению, а на катодных участках происходит восстановление 

окислителей − деполяризаторов. Наиболее часто встречаются два вида ка-

тодного процесса: 

1) восстановление ионов водорода − коррозия с водородной деполя-

ризацией: 

2Н+ + 2е → Н2 ; 

2) восстановление молекул кислорода в нейтральной, щелочной сре-

дах:  

O2 + 2Н2O + 4ē = 4OН¯ 

и в кислой среде: 

02 + 4Н+ + 4ē = 2Н2O. 

Это коррозия с кислородной деполяризацией. Типичным случаем 

коррозии с поглощением кислорода может служить ржавление техническо-

го железа (чугунов) во влажном воздухе. Роль анода выполняет железо, 

o
Fe/Fe 2E

+
=-0,44В, а катода − цементит Fe3С, электродный потенциал кото-

рого более положителен. 

Анод:  Fe° − 2ē → Fe2+. 

Катод: (Fe3C) : O2 + 2H2O + 4ē = 4OН¯.  
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Продуктом коррозии является гидроксид железа (II), постепенно 

окисляющийся до гидроксида железа (III): 

Fe2+ + 2OH̄  = Fe(OH)2; 

4Fe(OH)2 + O2 + 2Н2O = 4Fe(OH)3. 

Все применяемые способы защиты от коррозии можно разделить на 
три группы: 

1) различные покрытия (металлические, неметаллические, химиче-

ские); 

2) обработка среды, в которой находится металл (ингибиторы);  

3) электрохимические методы (протекторная, катодная защиты). 

 

13.2. Экспериментальная часть 

13.2.I. Приборы и реактивы 

 

Растворы: HCI (0,1н), Н2S04 (2н), K3[Fe(CN)6]; металлы: Zn, Сu, AI, Fe, 

Sn. 

13.2.2. Влияние образования гальванической пары  

на коррозию металла 
 

1. Налить в пробирку немного 0,1н раствора соляной кислоты и по-

грузить в него кусочек цинка. Что наблюдается? Составить уравнение реак-

ции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к цин-

ку. Выделяется ли водород на меди? Прикоснуться в растворе проволочкой 

к цинку и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что является като-

дом и что анодом в данной гальванической паре? Составить уравнения 

электродных процессов при коррозии. В каком случае процесс протекает 

интенсивнее? 

2. Налить в пробирку немного 2н раствора серной кислоты и погру-

зить в него кусочек алюминия. Что наблюдается ? Составить уравнение ре-

акции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к 

алюминию. Выделяется ли водород на меди ? Прикоснуться в растворе про-
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волочкой к алюминию и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что 

является катодом и что анодом в данной гальванической паре? Составить 

уравнения электродных процессов при коррозии. 

13.2.3. Коррозия оцинкованного и луженого железа 
 

B две пробирки налить до половины объема дистиллированной воды 

и добавить по 5-6 капель 2н раствора серной кислоты и красной кровяной 

соли K3[Fe(CN)6] (эта соль является чувствительным реактивом на присут-

ствие в растворе ионов Fe2+, с которыми образует интенсивное окрашенное 

соединение Fe3[Fe(CN6)]2 − турнбулеву синь). В одну из пробирок опустить 

железную проволоку, соединенную с цинком, в другую − железную прово-

локу, соединенную с оловом. Наблюдать через некоторое время изменение 

окраски в одной из пробирок. Чем это объясняется ? Почему в другой про-

бирке синее окрашивание не появляется ? Составить уравнения коррозии 

оцинкованного и луженого железа в кислой среде. 

13.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

13.4. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Чем отличается коррозия технического железа в кислой среде от 

коррозии его в нейтральной среде ? 

2. Какие металлы интенсивно разрушаются в щелочной среде ? 

3. Как протекает коррозия железа, покрытого никелем, в атмосфере 

при нарушении целостности покрытия ? 

4. В каком случае коррозия протекает интенсивнее: при контакте же-

леза с никелем или с оловом, в нейтральной или кислой средах ? 
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5. Какой металл целесообразнее выбрать для протекторной защиты от 

коррозии свинцовой оболочки кабеля: цинк, магний или хром ? Почему ? 

Составить уравнения катодного и анодного процессов атмосферной корро-

зии. Какой состав продуктов коррозии ? 

6. Составить уравнения анодного и катодного процессов с кислород-

ной и водородной деполяризацией при коррозии пары «алюминий-железо». 

Какие продукты коррозии образуются в первом и втором случаях ? 

7. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая 

медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрее 

образуется ржавчина ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодно-

го процессов коррозии этих пластинок. Каков состав продуктов коррозии ? 

8. Какой металл целесообразней выбрать для протекторной защиты 

стального корпуса судна: магний, алюминий, медь ? Почему ? Составить 

уравнения анодного и катодного процессов атмосферной коррозии. Каков 

состав продуктов коррозии ? 

9. Как происходит атмосферная коррозия луженой меди при наруше-

нии покрытия ? Составить уравнения анодного и катодного процессов. 

10. Железное изделие покрыли свинцом. Какое это покрытие − анод-

ное или катодное ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии при нарушении покрытия во влажном воздухе и в со-

ляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях ? 

14. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 13 

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ СОЛЕЙ 

 

Цель работы: рассмотреть процессы, протекающие при электролизе 

на металлических и инертных электродах. 

14.I. Краткие теоретические сведения [1; 2, с.293-304] 

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, 

протекающий на электродах под действием внешнего источника постоянно-
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го тока. Сущность процесса электролиза заключается в восстановлении на 

катоде и в окислении на аноде. Электроды, на которых происходит разряд 

ионов, могут быть нерастворимыми (графит, платина) и растворимыми 

(цинк, медь, никель). 

Различают электролиз растворов и расплавов. Рассмотрим электролиз 

водного раствора соляной кислоты, осуществляемый в электролизере 

(рис.7). 

Рис.7. Электролизная ванна 

Катионы водорода, образующиеся при диссоциации соляной кислоты 

(HCl � H+ + Cl̄ ), притягиваются к катоду, получают от него электроны и 

восстанавливаются:  

К (−): 2Н+ + 2ē = o
2H , 

а ионы хлора С1¯, притягиваясь к аноду, отдают ему электроны и окисля-

ются:  

2Cl̄  − 2ē = o
2Cl . 
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Разность потенциалов, равная по величине ЭДС возникшего гальва-

нического элемента, которую необходимо приложить извне для того, чтобы 

начал протекать электролиз, называется напряжением разложения )E( теор
разл . 

Дополнительное напряжение, которое необходимо приложить для протека-

ния данного электродного процесса с определенной скоростью, называется 

перенапряжением η. Последнее вызывается затрудненностью разрядки то-

го или иного иона при данных условиях электролиза. Оно зависит от при-

роды ионов, материала электрода, состояния поверхности электрода, соста-

ва электролита, температуры и других факторов: 

.ЕE теор
разл

реальн
разл −=η  

При разрядке ионов металлов перенапряжение − очень малая величи-

на. Значительных величин оно достигает при разрядке водорода и кислоро-

да. Последовательность разрядки ионов при электролизе такова: 

1. На катоде − в первую очередь восстанавливаются ионы с более по-

ложительным потенциалом разложения (в силу высоких значений перена-

пряжения выделения водорода становится возможным восстановление из 

водных растворов всех металлов, стоящих в ряду напряжений после алю-

миния). 

2. На аноде − окисляются частицы, имеющие более отрицательный 

потенциал разложения, в такой последовательности: 

 S2-/So; o
2I/I2 −  o

2Br/Br2 −  o
2Cl/Cl2 −  +− + H4O/OH2 o

2  

реальн
разлE , В 0,48 0,53 1,07 1,36 1,7 

 
 −− 2

82
2
4 OS/SO  −

3NO  −3
4PO  o

2F/F2 −  

реальн
разлE , В 2,01 2,5 2,6 2,85 

То есть из водного раствора могут окисляться на аноде только ионы 

бескислородных кислот, ионы кислородсодержащих кислот и ион фтора в  
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присутствии воды не окисляются. В случае растворимого анода окисляется 

материал анода. 

Например, электролиз водного раствора NaCI (электроды нераство-

римые, из графита) записывается так: 

 

NaCl  →              +  

H2O  �                +                

                                K (−)                                         A (+) 

;B72,2Eo
Na/Na

−=
+

                            ;B36,1Eo
Cl2/Cl2

=  

];H[lg
n

058,0
EE o

H/H2OH/H o
22

+
+=

++                       B7,1Eo
OH/OH 2
=

−
 

;В41,010lg
1

058,0
00,0E 7-теор

O2H/H
−=+=

+
 

;EE )С(Н
теорреал

2
O2H/HO2H/H

η+=
++

 

.В01,16,041,0Eреал

O2H/H
−=−−=

+
 

Восстанавливаются ионы водорода, но 

так как их мало, восстанавливается вода: 

К (−)  2Н2О + 2ē → Н2
0 + 2ОН¯ 

2Na+ + 2OH¯   →  2NaOH. 

Итоговое уравнение электролиза –  

2NaCl + 2H2O   →
ток  o

2
o
2 ClH +  + 2NaOH. 

Количество выделившегося на электроде вещества легко определяет-

ся на основании законов Фарадея. Математическое выражение законов Фа-

радея записывается в виде уравнения 

,
F

tI
Эm m=  

где  m − масса вещества, г;   

Na+  

H+ 

Cl 

OH      

Окисляются ионы Сl¯ 

2Cl̄  − 2ē  →  o
2Cl  
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Эm - эквивалентная масса вещества, г/моль; 

I − сила тока, А;  

t - время электролиза, с;  

F − число Фарадея,  

F = NA ē = 6,022-1023 моль-1
·1,6022·10-19 Кл = 96485 Кл/моль. 

14.2. Экспериментальная часть 

14.2.I. Приборы и реактивы 

U-образная трубка (рис.8); два угольных электрода, один электрод 

медный; 0,5 М растворы CuCl2, КI, Na2SO4, 1 M раствор H2SO4. 

 

Рис.8. Прибор для электролиза (угольные электроды) 
 

14.2.2. Электролиз раствора хлорида меди 
 

Налить в U-образную трубку раствор хлорида меди (II), вставить в 

оба конца трубки угольные электроды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. 

Рассмотреть продукты электролиза. Как изменился катод? В колено трубки, 

где находится анод, прилить 2-3 капли раствора, содержащего крахмал и 

иодид калия. Что наблюдается ? Составить схему электролиза и уравнения 

реакций, протекающих на электродах. После опыта электроды тщательно 

вымыть. 
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14.2.3. Электролиз раствора иодида калия 

 

Налить в U -образную трубку О,5 М раствор КI, к которому приба-

вить 3-4 капли фенолфталеина. Вставить в оба конца трубки угольные элек-

троды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. Какой газ выделяется на катоде? 

От чего изменилась окраска фенолфталеина в катодном пространстве ? В 

анодное пространство ввести 2-3 капли раствора крахмала. Как изменяется 

его окраска ? Составить схему электролиза и уравнения реакций, протека-

ющих на электродах. Промыть электроды. 

14.2.4. Электролиз раствора сульфата натрия 

В U-образную трубку налить О,5 М раствора сульфата натрия, к ко-

торому прибавлено 3-4 капли раствора нейтрального лакмуса. Погрузить в 

оба колена трубки угольные электроды, пропускать ток 5-10мин. Наблю-

дать выделение пузырьков газа на электродах и изменение окраски раство-

ра. Объяснить наблюдаемые изменения окраски индикатора. Написать 

уравнения реакций, протекающих на электродах. Электроды промыть. 
 

14.2.5. Электролиз раствора серной кислоты с медным анодом 

В U-образную трубку налить 1 М раствор H2SO4, опустить в одно ко-

лено трубки угольный электрод, в другое − медный. Угольный электрод со-

единить с катодом, а медный − с анодом источника тока. Пропускать ток в 

течение 5-10 мин. Наблюдать выделение газа на катоде. Почему в растворе 

электролита появляется голубая окраска ? Что происходит с анодом ? Какой 

металл начинает осаждаться на катоде через определенный промежуток 

времени ? Написать уравнения реакций, протекающих на электродах. Про-

мыть электроды. 
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14.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Рисунки приборов. 

14.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Какие процессы протекают на катоде и аноде при электролизе вод-

ных растворов солей: NaNO3, KCI, FeSO4, если электроды угольные?  

2. Какие процессы протекают на электродах при электролизе водного 

раствора CuSO4, если: а) анод и катод − из угля; б) катод − из угля, анод − из 

меди? 

3. Электролиз раствора К2SO4 проводили при силе тока 5 А в течение 

3 ч. Составить уравнения процессов, происходящих на электродах. Какая 

масса воды при этом разложилась и чему равны объемы газов (н.у.), выде-

лившихся на катоде и аноде ? 

4. Сколько граммов меди выделится на катоде при электролизе рас-

твора CuSO4 в течение 40 мин, если сила тока равна 1,2 А ?  

5. Сколько минут следует пропускать ток силой 0,5 А через раствор 

AgNO3 для выделения 0,27 г серебра ? 

6. Проходя через раствор электролита, ток силой 0,5 А за один час 

выделяет 0,55 г металла. Определить электрохимический эквивалент и эк-

вивалентную массу металла. 

7. Сколько литров водорода выделится на катоде, если вести электро-

лиз водного раствора КОН в течение 2,5 ч при силе тока 1,2 А ? Объем газа 

измерен при 27°С и 1,0173·105 Па. 

8. Составить уравнения процессов, происходящих на угольных элек-

тродах при электролизе раствора CuCI2. Вычислить массу меди, выделив-

шейся на катоде, если на аноде выделилось 560 мл газа (н.у.). 
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9. При электролизе растворов MgSO4 и ZпС12, соединенных последо-

вательно с источником тока, на одном катоде выделилось 0,25 г водорода. 

Какая масса вещества выделилась на другом катоде, на анодах ? 

10. При электролизе раствора соли кадмия израсходовано 3434 Кл 

электричества. Выделилось 2 г кадмия. Чему равна эквивалентная масса 

кадмия ? 

11. Насколько уменьшится масса серебряного анода, если электролиз 

раствора AgNO3  проводить при силе тока 2 А в течение 40 мин? Составить 

уравнения процессов, происходящих на графитовом катоде и серебряном 

аноде. 

12. При электролизе водного раствора Cr2(SO4)3 током силой 2 А мас-

са катода увеличилась на 8 г. В течение какого времени проводился элек-

тролиз ? 

 

15. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 14 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с методами получения и важнейшими 

свойствами комплексных соединений. 

15.I. Краткие теоретические сведения [1,c.582-606] 

Комплексными называются соединения высшего порядка, в узлах 

кристаллической решетки которых находятся комплексные ионы, способ-

ные к самостоятельному существованию в растворе. Примерами могут слу-

жить: тетраамин меди (II) гидроксид [Cu(NH3)4](OH)2, гексацианоферрaт 

(III) калия K3[Fe(CN)6], гексагидроксоалюминат натрия Na3[AI(ОH)6]. 

Центральный ион (Сu2+, Fe3+, AI3+) называется комплексообразовате-

лем. Лучшие комплексообразователи − это ионы и атомы d-, f- и некоторых 

р-элементов. 
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Частицы, координирующиеся вокруг комплексообразователя, назы-

ваются лигандами. Ими могут быть нейтральные молекулы H2O, NH3, СО, 

NО и др.); отрицательно заряженные ионы (I¯, CI¯, Вг¯, S2-, OH̄ , CN̄ , 

CNS̄ , S2O3
2-) и частицы более сложного состава или сочетание отрицатель-

но заряженных ионов и нейтральных молекул. В случае нейтральных ли-

гандов комплекс является катионным: ,SO])NH(Ni[ 2
4

0
63

2
2 −+

+
 
в случае отри-

цательных − анионным .]ClPt[K 21
6

4
1

2
−−

+
+  Комплекс может быть нейтраль-

ным 00
5

0 ])CO(Fe[ , .]Cl)NH(Cr[ 01
3

0
33

3
−

+

 

Число лигандов зависит от химической природы комплексообразова-

теля и лигандов, соотношения радиусов центрального атома и лигандов, их 

зарядов и называется координационным числом (КЧ). Более часто встреча-

ются КЧ=2, 4, 6 (соответственно с симметрией линейной, тетраэдрической, 

октаэдрической). Так, КЧ = 2 имеют Ag+, Cu+, Au+; КЧ=4 − Cu2+, Нg2+, Zn2+, 

AI 3+, Ве2+; КЧ=6 − Al3+, Pt+4, Fе2+, Ni2+, Со2+, Ti4+ и др. 

Комплексообразователь и лиганды составляют внутреннюю сферу. Части-

цы, не вошедшие в состав комплексного иона, составляют внешнюю сферу. 

Для определения заряда комплексообразователя необходимо определить за-

ряд внешней сферы, затем установить заряд лигандов:  

;Cl]Cl)NH(C[ 24
o
3

X
0

−+−  
X + 4·0 + 2(-1) = +1; 

Х = +3. 
При растворении комплексного соединения в воде происходит диссо-

циация по месту ионной связи (сильный электролит,     α > 30 %): 

H[BF4] � Н+ +   BF4¯. 

При диссоциации двойных солей  в растворе обнаруживаются все состав-

ляющие ионы: 

K2SО4·AI2(SО4)3·24H2O � 2К+ + −2
4SO4 + 24Н2O + 2Al3+. 

                  (алюмокалиевые квасцы)  
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Однако комплексные ионы обладают различной степенью прочности. 

В зависимости от этого происходит диссоциация комплексного иона:  

[BF4]¯ � B3+ + 4F̄ ; 

[Cu(NH3)4]
2+ � Cu2+ + 4NH3

o; 

[Fe(CN)6]
3- � Fe3+ + 6CN̄  

(по типу слабых электролитов, ступенчато). 

Количественно диссоциация комплексного иона описывается кон-

стантой нестойкости: 

;105
]])[[Cu(NH

][NH][Cu
K 14

2
43

40
3

2

н
−

+

+

⋅==  

.101
]][[Fe(CN)

][CN][Fe
K 44

3
4

4-3

н
−

−

+

⋅==  

Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее комплексный ион. В 

данном случае комплексный ион [Fe(CN)6]
3- 
более прочен, чем ион 

[Cu(NH3)4]
2+. 

 

15.2. Приборы и реактивы 

 

Растворы: CuS04, Hg(N03)2, FeCI3, NН4СNS(конц), КI (2н), NаОН (2н), 

NН4OН(конц), (NH4)2S, изоамиловый спирт. 

 

15.3. Образование катионного комплекса 

 

Налить в пробирку 2-3 капли раствора CuSO4 и по каплям прибавлять 

концентрированный раствор аммиака в воде до полного растворения осадка 

вследствие образования комплексного катиона [Сu(NH3)4]
2+. Отметить цвет 

осадка и окраску полученного раствора. Составить молекулярные и сокра-

щенные ионные уравнения реакций. 
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15.4. Образование комплексного аниона 
 

Налить в пробирку несколько капель раствора Hg(N03)2 и добавить 

немного раствора KI , к образовавшемуся осадку HgI2 добавить избыток ио-

дида калия до полного растворения осадка вследствие образования ком-

плексного аниона [HgI4]
2-. Отметить изменение цвета. Написать молекуляр-

ные и сокращенные ионные уравнения реакций. 
 

15.5. Электролитическая диссоциация комплексных соединений 

и двойных солей 
 

В одну пробирку внести 4-5 капель желтой кровяной соли 

K4[Fe(CN)6] ,в другую − 4-5 капель раствора соли Мора 

(NH4)2SO4·FeS04·6H20. В обе пробирки влить по 1-2 капли раствора (NH4)2S. 

В какой из пробирок выпал черный осадок FeS ? Для проверки наличия в 

растворе двойной соли иона аммония (NH4
+) к раствору 

(NH4)2S04·FeS04·6H20 добавить 7-8 капель раствора NаОН (2н) и нагреть на 

слабом пламени горелки. Поднести к отверстию пробирки (не касаясь ее 

краев) красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. По изменению 

окраски и по запаху определить, какой газ выделяется из пробирки. Нали-

чие ионов −2
4SO  проверить раствором хлорида бария. Появляется ли белый 

осадок BaS04 ? Написать уравнения электролитической диссоциации двой-

ной и комплексной соли. Какой вывод можно сделать из этого опыта ? 

 

15.6. Сравнение прочности комплексных ионов 
 

Налить в пробирку немного раствора СоСl2 и прибавить к нему не-

сколько капель концентрированного раствора роданида аммония NH4CNS. 

Наблюдать появление синей окраски раствора вследствие образования 

ионов [Co(CNS)4]
2-. 

Разбавляя понемногу раствор водой, заметить возвращение розовой 

окраски. Чем объясняется такое изменение цвета ? Согласуется ли вывод со  
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значением константы нестойкости иона [Co(CNS)4]
2- (Кн = 2·10-5) ? Прилить 

к раствору комплексной соли немного изоамилового спирта, энергично 

встряхнуть. Образуется синее кольцо над розовым раствором. Как объясня-

ется наблюдаемое ? Составить молекулярные и сокращенные ионные урав-

нения реакций. 

 

15.7. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

15.8. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Определить степень окисления и координационное число комплек-

сообразователя в следующих комплексных соединениях: 

а)  К[AuВr4], K2[Co(CN)4], Ba2[Co(OH)6] ; 

б)  K[Pt(NH3)CI3], [Pt(NH3)5Cl]CI3, Na2[Fe(CN)5NO] ; 

в)  K4[Fe(CN)6], K4[TiCl 8] , K2[HgI4]. 

2. Определить величину и знак заряда комплексных ионов. Составить 

формулы комплексных соединений: 

а) [ 4

3
IBi

+

], [Al(OН)6], [
3

Cr
+

(NH3)5Cl] ; 

б)  [
2

Pd
+

(NH3)2(CN)2] , [
2

Co
+

(H2O)4Cl2], [
2

Hg
+

Br4]; 

в) [
3

Au
+

CI4],  [
+

Ag (S203)2],   [
2

Co
+

(NH3)2(NO2)4]. 

3. Написать координационные формулы следующих соединений, 

комплексообразователь которых имеет координационное число, равное ше-

сти: 
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a) Co(NO2)3·6NH3,   3KCN·Fe(CN)3,   2KCl·PtCl4;  

б) 3NaF·AlF3,   CrCl3·3NH3·3H2O,   CoCI3·4(NH3)·H20; 

в) 4KCN·Fe(CN)2.  2KNO2·Co(NO2)2·2NH3,  CoCI3·6NH3. 

4. Написать уравнения электролитической диссоциации комплексных 

соединений и комплексных ионов. Написать выражение константы нестой-

кости для комплексных ионов: 

а)  [Ni(NH3)6]SО4,  K[Ag(CN)2],  [Pt(NH3)3Cl]Cl; 

б) K[AuCl4],  [Pd(H2O)(NH3)2Cl]Cl,  [Cu(NH3)4](NO3)2; 

в) Na2[PdI4],  Na3[Cr(OH)6],  Na3[Co(CN)6]. 

5. Написать в молекулярной и ионно-молекулярной форме уравнения 

обменных реакций, происходящих между: 

а)  K4[Fe(CN)6] и СuSO4; 

б) Na3[Co(CN)6] и FeSO4; 

в) K3[Fe(CN)6] и AgNO3, 

имея в виду, что образующиеся комплексные соли нерастворимы в воде. 

6. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]
2-, 

[Hg(CN)4]
2-, [Cd(CN)4]

2- соответственно равны 8·10-20; 4·10-41; 1,4·10-17. В ка-

ком растворе, содержащем эти ионы, при равной молярной концентрации 

ионов CN¯ больше ? Написать выражения для констант нестойкости ука-

занных комплексных ионов. 

7. Написать выражения для констант нестойкости следующих ком-

плексных ионов: [Ag(CN)2]¯, [Ag(NH3)2]
+, [Ag(CNS)2]¯. Зная, что они соот-

ветственно равны 1,0·10-21; 6,8·10-8; 2,0·10-11, указать, в каком растворе, со-

держащем эти ионы, при равной молярной концентрации больше ионов 

Аg+. 
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16. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 15 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

 
Цель работы: ознакомиться со свойствами типичных металлов. 

 
16.1. Краткие теоретические сведения [1, c.530-542; 2, c.241-225] 

 

Металлы − это химические элементы, имеющие на внешнем энерге-

тическом уровне небольшое количество электронов, а поэтому способные 

выступать в роли восстановителя.  Металлами  являются  элементы  s-,  d-, 

f-семейств (кроме водорода и гелия), а также некоторые р-элементы  (Al, 

Ga, In, Tl, Sn, Pb). 

Химическая активность металла зависит от строения его атома и зна-

чения электродного потенциала металла, т.е. от положения его в ряду 

напряжения (см. лабораторную работу 11).  

Отношение металлов к кислороду воздуха и к другим окислите-

лям. По отношению к кислороду металлы можно разделить на четыре ос-

новные группы: 

а) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха при обычных 

условиях и образующие оксиды и пероксиды (щелочные и щелочно-

земельные металлы): 

4Li + О2 = 2Li2O 

2К + О2 = К2О2 ; 

б) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха с образованием 

тонкой оксидной пленки, которая защищает металл от дальнейшего окисле-

ния (Mg, AI, Co, Ni , Cr, Zn): 

2Мg + О2 = 2Мg,О; 

в) металлы, окисляющиеся только при нагревании (Fe, Сu, Нg и др): 

2Сu + О2 = 2СuО, 

ЗFе + 2О2 = Fe3О4 ; 

г) металлы, которые не окисляются кислородом воздуха (Ag, Аu, Pt, Ir). 
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Металлы могут соединяться при определенных условиях с галогена-

ми, серой, азотом, углеродом, водородом и другими простыми веществами. 

Во всех этих реакциях металл выступает в роли восстановителя: 

Ме° − пē = Men+. 

Отношение металлов к воде. Активные (щелочные и щелочно-

земельные) металлы разлагают воду с выделением водорода и образованием 

щелочей при обычных температурах: 

2Na + 2Н2О = 2NaOH + H2. 

Менее активные металлы, защищенные оксидной пленкой, при обыч-

ных условиях практически не вытесняют водород в результате образования 

плохо растворимых гидроксидов. Взаимодействие возможно либо при 

нагревании: 

Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2, 

либо при снятии оксидной пленки с помощью щелочи, если гидроксид ам-

фотерен: 

ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O, 

тогда 
ZnO +2H2O = Zn(OH)2 + H2. 

Полученный гидроксид растворяется в щелочи: 

Zn(ОH)2 + 2NaОH = Na2[Zn(ОH)4] 

и не препятствует протеканию реакции металла с водой.  

Металлы малоактивные, стоящие в ряду напряжений после водорода 

(Cu, Нg, Аg, Аu ), а также близко расположенные к водороду (Sn, Рb), не 

вытесняют его из воды. 

Отношение металлов к водным растворам щелочей. С растворами 

щелочей реагируют металлы, оксиды, гидроксиды которых носят амфотер-

ный характер (Zn, AI, Sn и др.). Механизм взаимодействия практически был 

рассмотрен на примере растворения цинка. Итоговое уравнение имеет вид 

Zn + 2NaOH + 2H2О = Na2[Zn(ОH)4] + H2. 
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Отношение металлов к кислотам. Кислоты можно разделить на 

две группы по отношению к металлам: 

I. Кислоты, в которых роль окислителя выполняют ионы водорода 

(2Н+ + 2е = H2), а поэтому реагируют они с выделением водорода только с 

металлами, стоящими в ряду напряжения левее водорода. Это растворы 

HCl, HF, НВг, НI, H2SO4 разбавленной и других кислот, кроме H2S04 кон-

центрированной и HNO3 разбавленной и концентрированной: 

Zп + 2HCI = ZпС12 + Н2. 

2. Н2SO4 концентрированная и HNO3 концентрированная и разбав-

ленная, в которых роль окислителя выполняет ион кислотного остатка.  

Продукты восстановления зависят от активности металлов, темпера-

туры, степени разбавления кислоты: 

−2
4SO  + 2ē + 4H+ = SO2 + 2H2O,      ЕОВ = 0,2 В; 

−2
4SO  + 6ē + 8H+ = Sо + 4H2O,         ЕОВ = 0,357; 

−2
4SO  + 8ē + 10 H+ = H2S + 4H2O,    ЕОВ = 0,303; 

NO3¯ + 1ē + 2H+ = NO2 + H2O,         ЕОВ = 0,81; 

NO3¯ + 3ē + 4H+ = NO + H2O,          ЕОВ = 0,96; 

2NO3¯ + 8ē + 10 H+ = N2O,                ЕОВ = 1,116; 

2NO3¯ + 10ē + 12H+ = N2 + 6H2O,    ЕОВ = 1,246; 

NO3¯ + 8ē + 12H+ = NH4
+ + 4H2O,    ЕОВ = 0,87. 

Такие металлы, как Fe, Al, Cr, Ni, пассивируются под действием хо-

лодных концентрированных серной и азотной кислот:  

2AI + 4НNО3конц = А12О3 + 6NО2 + ЗН2О. 

В результате образования оксидной пленки дальнейший процесс не-

возможен. 

Такие металлы растворяются либо в кислотах средней концентрации:  

Al + 4HNO3 = AI(NQ3)3 + NO + 2H2O, 

Повышение  
температуры, 
увеличение  
активности  
металла 

Увеличение актив-
ности металла, раз- 
бавление кислоты 
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либо при нагревании: 

2Fe + 6H2SО4(конц.) →
ot  Fe2(SО4)3 + 3SО2 + 6H2О. 

Отношение металлов к растворам солей. Металлы, стоящие левее 

в ряду напряжения, вытесняют металлы, стоящие правее, из растворов их 

солей, так как первые имеют более отрицательное значение электродного 

потенциала: 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu 

1   Zno 
− 2ē = Zn2+,     ;B76,0Eo

Zn/Zn 2 −=
+

 

1   Cu2+ + 2ē = Cuo,     .B34,0Eo
Cu/Cu 2 +=

+
 

 
16.2. Экспериментальная часть 

16.2.I. Приборы и реактивы 

 
Фарфоровая чашка, воронка, щипцы, пробирки, спиртовая горелка, 

держатели, металлический натрий, магний, алюминий, цинк, железо, медь 

(в гранулах, стружках или в порошке), фенолфталеин (спиртовый раствор), 

2н растворы HCI, H2SО4 и H2SО4 концентрированная, HNО3 (ρ = 1,4), HNО3 

(1:1), 40%-й раствор NaOH, растворы CuSО4, MgCI2, Pb(NО3)2. 

 
16.2.2. Взаимодействие металлов с кислородом воздуха 

 
а) Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель, взять тигель 

щипцами и нагреть. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 

б) Взять щипцами кусочек магниевой ленты и зажечь ее в пламени 

горелки. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
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16.2.3. Действие воды на металлы 
 

В три пробирки налить по 1-2 мл воды и по 2-3 капли фенолфталеина. 

Поместить в первую пробирку кусочек натрия, осушенного от керосина, и 

накрыть воронкой, во вторую – порошок магния, в третью – порошок меди. 

Что наблюдается? Написать уравнения реакций. Сделать вывод об активно-

сти металлов. 

16.2.4. Действие кислот на металлы 
 

1.  Действие разбавленной серной и соляной кислот 

а)  В три пробирки поместить (порознь) кусочки цинка, алюминия и же-

леза. Прилить по несколько капель разбавленной серной кислоты 

(2н). Объяснить разницу в скорости выделения водорода. Какой ион 

является окислителем? 

б) Повторить опыт, заменив серную кислоту раствором соляной кисло-

ты. Какой ион является окислителем? Написать уравнения реакций. 

2. Действие концентрированной серной кислоты (работать под тягой!) 

а) В пробирку поместить кусочек меди и прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, нагреть. Наблюдать выделение сер-

нистого газа и образование голубого раствора соли меди. Написать 

уравнение реакции. Указать окислитель, восстановитель. 

б) В пробирку поместить кусочек цинка, прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, подогреть. Наблюдать желтый налет 

серы на стенках пробирки и выделение сернистого газа. Проверить, не 

выделяется ли сероводород, для чего взять полоску фильтровальной 

бумаги, смочить раствором соли свинца и опустить в пробирку, 

нагреть. Если бумага почернеет от образовавшегося на ней черного 

сульфида свинца, значит H2S образовался. Написать уравнения реак-

ций. Указать окислитель. 

3. Действие концентрированной и разбавленной азотной кислоты на металл 

(работать под тягой!) 
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В две пробирки поместить по кусочку меди, прилить в первую про-

бирку несколько капель концентрированной азотной кислоты, во вторую 

– разбавленного раствора азотной кислоты и нагреть. Наблюдать выделе-

ние бурого газа (диоксид азота) в первой пробирке и выделение бесцвет-

ного газа (оксид азота), буреющего на воздухе, во второй пробирке. 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель, восстановитель. 

16.2.5. Действие растворов солей на металлы 
 
В три пробирки налить по несколько капель растворов солей сульфата 

меди, хлорида магния и нитрата свинца. Добавить в каждую пробирку по 

кусочку цинка. Отметить, где произошли изменения. Написать уравнения 

реакции. Сделать вывод, какие металлы могут вытеснять другие из раство-

ров их солей. 

 
16.2.6. Действие раствора щелочи на металлы 

 
В две пробирки налить по 10-15 капель 40%-го раствора щелочи 

NaOH, в одну всыпать немного цинковой пыли, в другую – порошок алю-

миния, слегка нагреть. Наблюдать выделение водорода. Написать уравне-

ния реакций по стадиям. 

16.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
16.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
I. Написать уравнения реакций окисления следующих металлов эле-

ментарными окислителями и указать условия их протекания:  

Fe + O2 → ;      Al + N2 → ;      Fe + Cl2 → ;      Cr + O2  → ; 
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Mg + S → ;      Mn + C → ;       Na + O2 → ;      Na + H2 → . 

Дать названия полученным веществам. 

2. Написать уравнения реакций взаимодействия следующих металлов 

с водой: Са, Fe, Al. При каких условиях возможны реакции ? 

3. Какие из перечисленных металлов могут  вытеснить водород  из 

иодистоводородной и разбавленной серной кислот: Мg, Мn, Ni , Сu, Аg ? 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель и восстановитель. 

4. Дописать следующие схемы химических реакций: 

конц
42SOHFe+ ;холод

 →                    

конц
42SOHFe+ ;

нагреваниеслабое
 →  

;SOHFe
нагреваниесильное

конц
42  →+ ;HNOgM

конц
3 →+  

;HNOgM
20:1

3 →+  

→++ OHNaOHZn 2  (степень окисления Zn = +2, а координацион-

ное число равно 4). 

 

17. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 16* 

СВОЙСТВА КИСЛОРОДНЫХ СОЕДИНЕНИЙ МЕТАЛЛОВ 

 

Цель работы: установить зависимость кислотно-основных и окисли-

тельно-восстановительных свойств кислородных соединений металлов от 

степени окисления, проявляемой металлом, от положения металла в перио-

дической системе. 

 

* Лабораторные работы 16-21 предназначены  для студентов механических 

специальностей 
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17.1. Краткие теоретические сведения 

 

Характер оксидов и гидроксидов, образованных тем или иным метал-

лом, зависит от строения его атома, положения в периодической системе. 

Чем меньше электронов на внешнем энергетическом уровне, чем больше 

радиус атома металла, тем выше восстановительная активность его, тем 

больше кислородные соединения металла проявляют основные свойства. 

В одном периоде слева направо уменьшаются металлические свой-

ства, ослабевает и оснóвный характер оксидов и гидроксидов. Например, в 

III периоде: 

Na … 3s1 Mg … 3s2 Al … 3s23p1 

Na2O MgO Al2O3 

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 

(щелочь) (основание средней силы) (амфотерное основание) 

В подгруппах s- и р- металлов металлические свойства усиливаются 

сверху вниз. В том же направлении возрастают основные свойства кисло-

родных соединений. 

Металлы d -семейства проявляют, как правило, в своих соединениях 

переменную степень окисления. Соединения с минимальной степенью 

окисления имеют основные свойства, с промежуточной − амфотерные, а с 

максимальной - кислотные (явление вторичной периодичности). Например, 

элемент VI группы хром: 

Cr … 3d54s1 
2

CrO
+

 
3

32OCr
+

 
6

3CrO
+

 

 
Cr(OH)2 Cr(OH)3 H2CrO4, H2Cr2O7 

 
(основание) (амфотерное соединение) (кислоты) 
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Оснόвные оксиды и гидроксиды взаимодействуют с кислотами, кис-

лотные – со щелочами, а амфотерные проявляют двойственные свойства:  

2AI(ОH)3 + 3H2SО4 = AI2(SО4)3 + 6H2О, 

AI(ОH)3  +  3H+   = AI3+ + 3H2О 

AI(ОH)3   + NaOH   =   Na[AI(ОH)4], 

AI(ОH)3   +   OH̄   = [AI(ОH)4]¯. 

Окислительно-восстановительные свойства соединений металлов 

также зависят от степени окисления. Как правило, соединения с минималь-

ной степенью окисления проявляют восстановительные свойства, с макси-

мальной − окислительные, а с промежуточной − двойственные. Например, 

марганец проявляет степени окисления +2, +3, +4, +6, +7:  

а) минимальная степень окисления 

MnSO4 + PbO2 + HNO3 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + −2
4SO  + PbO2 + H+ + −

3NO  + Pb2+ + −
3NO2  + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + 4H2O − 5e = HMnO4 + 7H+,      2  восстановитель 

PbO2 + 4H+ + 2e = Pb2+ + 2H2O,           5  окислитель 

2Mn2+ + 8H2O + 5PbO2 + 2OH+ = 2HMnO4 + 14H+ + 5Pb2+ + 10H2O, 

2Mn2+ + 5PbO2 + 6H+ = 2HMnO4 + 5Pb2+ + 2H2O, 

2MnSO4 +5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2PbSO4 + 2H2O; 

б) промежуточная степень окисления 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O, 

Mn4+  − 2e = Mn6+,      2  восстановитель 

o
2O   +  4e  = 2 O2-,       1  окислитель 

MnO2 + HCl = MnCl2 + Cl2 + H2O, 

Mn4+ + 2e  =  Mn2+,    1  окислитель 

2Cl̄  − 2e  =  Cl2;        1  восстановитель 

в) максимальная степень окисления. 
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Продукт восстановления соединения с максимальной степенью окис-

ления часто зависит от реакции среды (рН). Так, перманганат калия KMnО4 

в кислой среде восстанавливается до Мn2+ , в нейтральной −до МnО2, а в 

щелочной − до МnО4
2-: 

KМnО4 + КNO2 + H2SO4  →  МnSO4 + KNO3 +  K2SO4 + H2O,     pH < 7, 

К
++МnO4¯+К

++NO2¯+2Н++ −2
4SO →Мn2++ −2

4SO +K++NO3¯+2K++ −2
4SO +H2O, 

2     МпО4¯ + 8H+ + 5e  �  Mn2+ + 4H2O,   EOB = 1,52 B, 

5      NO2¯+ H2O − 2e  � NO3¯ + 2H+, EOB = 0,82 B, 

2МnО4¯ + 16H+ + 5NО2¯ + 5H2О = 2Мn2+ + 8Н2О + 5NО3¯ + 10 Н+ , 

2МnО4¯ + 5NО2¯ + 6H+ = 2Мn2+ + 5NО3¯ + 3H2O, 

2KMnO4 + 5KNO2 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5KNO3 + K2SO4 + 3H2O, 

2KMnO4 + 3KNO2 + H2O = 2MnO2 + 3KNO3 + 2KOH,      pH>7. 

Как видно из примеров, наиболее глубоко процесс идет в кислой сре-

де. Дихромат калия также проявляет свою функцию окислителя в кислой 

среде: 

;Cr2OCrK 37pH
722

+<
 →  

ванадаты в кислой среде последовательно восстанавливаются:  

NaVO3 → VO2+ → V3+ → V2+. 

Соли, образованные катионами р- и d-металлов и анионами сильных 

кислот, подвержены гидролизу: 

FeS04 + Н20 → (Fe0H)2S04 + H2S04,     pH < 7 

Fe2+ + H20  → FeOH+ + H+. 

Соли данных металлов и слабых кислот практически полностью разла-

гаются под действием воды: 

AI 2S3 + 6Н2О → 2Аl(ОН)3 + ЗН2S. 
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17.2. Экспериментальная часть 

17.2.I. Приборы и реактивы 
 

CaO, V205, CuO, HCl (1:1), H2S04 (1:1), HNO3 (2н), NaOH (40%), 

Cr2(SO4)3, К2Сг2O7, КМnO4, Вг2-вода, Na2SO3, FeSO4, MnSO4, NаВiO3 (кри-

сталлический), растворы лакмуса, фенолфталеина. 

17.2.2. Кислотно-основные свойства оксидов и гидроксидов металлов 

 

Проверить растворимость в воде оксидов кальция, ванадия (V), меди 

(II). Испытать реакцию полученного раствора соответствующими индика-

торами. Каково рН каждого раствора ? О каких свойствах оксидов можно 

говорить ? Чем можно нейтрализовать полученные растворы ? Составить 

уравнения соответствующих реакций, сделать выводы. 

Получить реакцией обмена гидроксид хрома (III). Разделить содер-

жимое пробирки на две части. Испытать раствором сильной кислоты одну 

часть и раствором щелочи другую. Пробирку оставить для следующего 

опыта. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Сде-

лать вывод о свойствах подобных гидроксидов. Как влияет степень окисле-

ния на кислотно-основные свойства соединений ? 
 

17.2.3. Окислительно-восстановительные свойства 

соединений металлов 
 

К содержимому пробирки, в которой на гидроксид хрома (III) дей-

ствовали избытком щелочи, прилить "бромную воду", нагреть на спиртовке. 

Наблюдать изменение цвета [соединения Cr (III) − зеленого цветa, соедине-

ния Сr (VI) − желтого или оранжевого]. Составить уравнение реакции, сде-

лать вывод о роли соединения Сr (III) в окислительно-восстановительных 

реакциях. 

По отношению к каким из предложенных растворов веществ хромо-

вая смесь (К2Сr2О7 + Н2SO4) может проявить свое окисляющее действие ? 

Провести не менее двух-трех химических реакций. Составить их уравнения. 

Подтвердить закономерности влияния степени окисления, проявляе-

мой элементом в соединениях, на окислительно-восстановительные свой-
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ства их на примере раствора перманганата калия в различных средах и рас-

твора сульфата марганца(П) с висмутатом натрия в азотнокислой среде. 

 

17.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту 

 

17.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

Дописать и уравнять: 

МnО2 + HCI → ;                      МnО2 + NаОН → ;      

Fe(OH)3 + H2SO4 → ;              Fe(OH)3 + NaOH → ;     

NH4VO3 + Zn + HCI → ;         KMnO4 + KI + H2SO4 → ;     

K2Cr2O7 + H2O2 + H2SO4 →;    KMnO4 + K2SO3 + H2O → ;  

NaCrO2 + H2O2 + NаОН →;     Mn(NO3)2 + H2O → ;  

FeCl3 + KI → ;                           FeSO4 + H2O → . 

 

18. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 17* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ПОЛУПРОВОДНИКОВЫХ 

МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: ознакомиться со свойствами важнейших полупровод-

никовых материалов кремния, германия, сурьмы и их соединений. 
 

18.I. Краткие теоретические сведения [2,с.356-368] 
 

Полупроводниками называются простые вещества или соединения с 

электропроводностью в пределах 10-2 − 10-9 Ом-1
·см

-1, занимающие проме-

жуточное положение между металлами и изоляторами.   
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Полупроводниковыми свойствами могут обладать все кристаллы с 

неметаллическими связями, но наиболее отчетливо они выражены у ве-

ществ с ковалентными связями малой энергии. Из простых веществ полу-

проводниковые свойства проявляют бор кристаллический, углерод (алмаз), 

кремний, германий, олово, фосфор, мышьяк, сурьма, сера, селен, теллур и 

иод. Из сложных веществ особый интерес представляют соединения, име-

ющие алмазоподобную кристаллическую решетку, а также смесь оксидов 

меди (I) и (II), арсенид галлия, антимонид индия, фосфид галлия и др. 

Для производства полупроводниковых приборов главным образом 

применяются кремний и германий.  

Основные константы и физические свойства кремния, германия, 

сурьмы сведены в табл.9. 

Таблица 9 

Физические константы Si Ge Sb серая 

Заряд ядра + 14 + 32 + 51 

Атомная масса 28,086 72,59 121,75 

Валентные электроны 3s23р2 4s24р2 5s25р3 

Атомный радиус, нм:    

механический 0,134 0,139 0,161 

ковалентный 0,117 0,122 0,136 

Энергия ионизации Э° — Э+, 
кДж/моль (эВ/атом) 

786(8,15) 760(7,9) 816(8,64) 

Ширина запрещенной зоны ∆ЕэВ 1,12 0,78 0,12 

Плотность ρ·10-3, кг/м3 2,33 5,32 6,68 

Температура плавления, оС 1415 937 630,5 

Температура кипения, °С 2480 2852 1635 

Твердость (по алмазу) 7 6 - 

S°298, Дж/(К·моль) 18,8 31,3 45,69 

Содержание в земной коре, мас. доли, % 27,6 7·10-4 5·10-5 
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Кремний относится к неметаллам, а германий и сурьма − к металлам 

со слабо выраженными металлическими свойствами. В химических соеди-

нениях Si и Ge проявляют степени окисления +2, +4, -4, а Sb –  +3, +5, -3.   

Получение и применение кремния. Технический кремний (95-98 %) 

получают в электропечах восстановлением SiO2 коксом:  

SiO2 + 2C → Si + 2CO. 

В лабораторных условиях в качестве восстановителя применяют маг-

ний. Образовавшийся коричневый порошок аморфного кремния можно пе-

рекристаллизацией из металлических расплавов Zn, Al и др. перевести в 

кристаллическое состояние. Кремний особой чистоты, необходимый для 

полупроводниковой техники, получают восстановлением SiCl4 парами цин-

ка при высокой температуре: 

SiС14 + 2Zn  → Si + 2ZnС12, 

а также термическим разложением его водородных соединений или тет-

раиодида кремния: 

SiH4 →
ot  Si + 2H2; 

SiI4 → Si + 2I2. 

Дополнительно кремний очищают зонной плавкой. 

Имеющие металлический вид темно-серые монокристаллы кремния с 

соответствующими добавками служат для изготовления различных полу-

проводниковых устройств (выпрямителей переменного тока, фотоэлемен-

тов и т.п.). Из кремниевых фотоэлементов (преобразователи световой энер-

гии в электрическую), в частности, построены солнечные батареи, обеспе-

чивающие питание радиоаппаратуры на космических аппаратах. Монокри-

сталлы кремния служат матрицей для изготовления интегральных схем в 

микроэлектронике. 

Кроме полупроводниковой техники, кремний широко применяется в 

металлургии для раскисления сталей и придания им повышенной коррози-

онной стойкости. 
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Химические свойства кремния. Кристаллический кремний инертен, 

более активен аморфный кремний. С простыми веществами (кроме фтора) 

кремний взаимодействует лишь при нагревании, проявляя чаще всего вос-

становительные свойства: 

Si + 2Cl2   →
C400o

 SiCl4; 

Si + O2   →
C600o

 SiO2; 

3Si + 2N2   →
C1000o

 Si3N4; 

Si + C   →
C2000o

 SiC. 

 

Нитрид кремния  Si3N4 используется в качестве химически стойкого и 

огнеупорного материала (температура возгорания = 1900°С), при получении 

коррозионно-стойких и тугоплавких сплавов, в качестве высокотемпера-

турного полупроводника. Карбид кремния SiC (карборунд) широко приме-

няется как абразивный и огнеупорный материал (температура плавления 

2830 oC). В чистом виде алмазоподобный SiC – диэлектрик, но с примесями 

становится полупроводником и поэтому его кристаллы используются в ра-

диотехнике. 

В кислородсодержащих кислотах-окислителях кремний пассивирует-

ся и растворяется лишь в смеси плавиковой и азотной кислот: 

3Si + 4НNO3конц + I8HF → 3H2SiF6 + 4NO + 8Н2O. 

В этой реакции HNO3 играет роль окислителя, a HF − комплексообра-

зующей среды. 

Кремний энергично растворяется в щелочах с выделением водорода:  

Si + 2NaOH + Н2O → Na2SiO3 + 2H2 ↑. 

Концентрированный раствор силиката натрия Na2SiO3, называемый 

жидким (или растворимым) стеклом, применяется в производстве негорю-

чих тканей, для пропитки древесины, в качестве клея и т.д. С водой в обыч-
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ных условиях кремний не реагирует, но при высоких температурах протека-

ет следующая реакция: 

Si + 3H2O(пар)  →  H2SiO3 + 2H2↑. 

Окислительная активность кремния проявляется лишь по отношению 

к некоторым активным металлам, например: 

2Са +Si  →  Ca2Si . 

Силицид кальция является полупроводником. 

Получение и применение германия. Германий − рассеянный элемент. 

Образование рудных месторождений для него не характерно. Он в основ-

ном сопутствует природным силикатам и сульфидам, содержится в некото-

рых углях. Поэтому германий извлекают из побочных продуктов перера-

ботки руд цветных металлов, а также выделяют из золы, полученной от 

сжигания некоторых видов угля, из отходов коксохимического производ-

ства. Рядом последовательных операций соединения германия переводят в 

GeO2, который затем восстанавливают водородом или углеродом: 

GeO2 + 2Н2  →  Се + 2Н2O. 

Дополнительно германий очищают зонной плавкой. 

Германий − элемент серебристо-белого цвета с желтым оттенком, 

внешне похож на металл, но имеет алмазоподобную решетку и в основном 

используется в полупроводниковой технике.  

Химические свойства германия. При нагревании до 200-250°С гер-

маний взаимодействует с большинством неметаллов, кроме азота, образуя 

соединения Ge, например, GeCI4, GeO2. В обычных условиях Ge устойчив 

по отношению к кислороду воздуха и воде. В ряду напряжений Ge распо-

ложен правее водорода и поэтому не взаимодействует с кислотами типа 

HCI и Н2SO4разб. При окислении НNO3 германий переходит в германиевую 

кислоту H2GeO3(GeO2·nH2O), а с Н2SО4конц образует GеО2: 

Ge + 4HNO3конц → H2GeO3 + 4NO2 + H2O, 

Ge + 2H2SO4конц → GeO2 + 2SO2 + 2H2O. 
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В щелочах германий растворяется лишь в присутствии окислителей, 

например H2O2: 

Ge + 2NaOH + 2Н202  →  Na2[Ge(0H)6]. 
гексагидроксогерманат (IV) 

натрия 

Получение и применение сурьмы. Сурьма получается обычно путем 

обжига сульфидных руд с последующим восстановлением оксида углем: 

2Sb2S3 + 9O2 → 2Sb2O3 + 5SO2; 
                                      антимонит 

Sb2O3 + 3C → 2Sb + 3CO. 

Известны две модификации сурьмы: неустойчивая неметаллическая, 

так называемая желтая сурьма, и устойчивая в обычных условиях серая 

сурьма, имеющая металлический вид, электрическую проводимость. Хруп-

кая сурьма образует сплавы с большинством металлов. При сплавлении 

сурьмы с галлием, индием и галлием, индием и таллием получаются стиби-

ды переменного состава, обладающие полупроводниковыми свойствами. 

Химические свойства сурьмы. В обычных условиях сурьма на воз-

духе не окисляется, она покрывается защитной пленкой. При нагревании 

взаимодействует с неметаллами, образуя соединения Sb+3  или Sb+5  в зави-

симости от стeхиометрии реагирующих веществ. Известны оксиды, суль-

фиды и хлориды сурьмы со степенями окисления +3, +5. Сурьма растворя-

ется лишь в кислотах, анион которых является окислителем: 

Sb + 5HNO3конц + H2O → H[Sb(OH)6] + 5NO2. 

Химические свойства основных соединений Si, Ge, Sb. Оксиды эле-

ментов Si, Ge, Sb разнообразны по свойствам. 

I) SiO − безразличный, SiO2 − кислотный, соответствует слабой крем-

ниевой кислоте H2SiO3. B воде в обычных условиях SiO2 не растворяется, 

но, начиная со 150°С, его растворимость возрастает, достигая 0,25 % при 

500°С. При сплавлении со щелочами SiO2 образует соли кремниевой кисло-

ты − силикаты: 

SiO2 + 2NaOH  →
сплавление  Na2SiO3 + H2O. 
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При сплавлении смеси соды (или Na2SO4), известняка и кварцевого 

песка образуется обычное стекло приблизительного состава 

Na2O·CaO·6SiO2. 

2) GeO − амфотерен с преобладанием основных свойств, a GеО2 −ам-

фотерен с преобладанием кислотных свойств и растворяется в горячих ще-

лочах, образуя соли метагерманиевой кислоты Н2GeO3 − германаты. Соеди-

нения Ge2+ − сильные восстановители − восстанавливают некоторые метал-

лы из соединений, например: 

2Bi(NO3)3 + 3Na2[Ge(OH)4] + 6NaOH → 2Bi + 3Na2[Ge(OH)6] + 6NaNO3. 
                  тетрагидроксогерманат (II)                  гексагидроксогерманат (IV) 

Они переводят Fe3+  в Fe2+, CrО4
2- – в Сr3+  и т.д. 

3) Оксид Sb2О3 проявляет амфотерные свойства с некоторым преоб-

ладанием кислотных свойств, в воде практически нерастворим, но взаимо-

действует с соляной кислотой и со щелочами: 

Sb2O3 + 6HCI → 2SbС13 + ЗН2O, 

Sb2O3 + 2NaOH + 3H2O → Nа[Sb(OH)4]. 
тетрагидроксостибат (III)  

натрия  

Соли Sb3+  энергично подвергаются гидролизу: 

SbCl3 + H2O � SbOCl + 2HCl. 

Оксид желтого цвета Sb2O5 проявляет кислотные свойства. В водных 

растворах ему соответствуют сурьмяные кислоты: Н3SbO4 или H[Sb(OH)6], 

однако в воде растворим мало, лучше в щелочных растворах, образуя соли 

этих кислот: 

Sb2O5 + 2КOН + 5Н2O → 2K[Sb(OH)6]. 
гексагидроксoстибат (V) 

калия 
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18.2. Экспериментальная часть 

18.2.I. Приборы и реактивы 

 

Аппарат Киппа для получения С02, фарфоровые тигли (2 шт.), спир-

товка, микрошпатель, фарфоровая ступка; порошки магния, силикагеля 

SiO2, смеси GеО2 с сажей или с порошком графита, лента магния; концен-

трированные HCI, H2SO4, HNO3, насыщенные растворы Na2SiO3, SbС13, 2н 

растворы CaCI2, Co(NO3)2, Pb(NO3)2, CuSO4, NaOH, HCI и спиртовый рас-

твор фенолфталеина. 

 

18.2.2. Восстановление диоксида кремния металлами 

 

Cмешать на бумаге 3-5 микрошпателей порошка магния с 2-3 мик-

рошпателями растертого в порошок силикагеля. Тщательно перемешать 

смесь стеклянной палочкой и пересыпать в небольшой фарфоровый тигель. 

Слегка нагреть тигель горелкой, затем горелку отставить и поджечь предва-

рительно вставленную в смесь ленту магния (2-3 см). Через 2-3 мин наблю-

дается разогревание смеси до красного каления, которым сопровождается 

образование силицида металла. Написать уравнение реакции восстановле-

ния SiO2 магнием и взаимодействие полученного кремния с избытком маг-

ния до образования соответствующего силицида Mg2Si . Остывший сили-

цид извлечь, разбить в ступке ударами пестика и использовать в следующем 

опыте. 

 
18.2.3. Получение силана и изучение его свойств 

 
В тигель с 2-3 мл соляной кислоты (ρ = 1,18 г/см3) бросить 5-6 кусоч-

ков сплава, полученного в предыдущем опыте и содержащего силицид маг-

ния, непрореагировавшие Si и Мg. Отметить выделение смеси газообразных 

силанов (общая формула SinH2n+2) и их самовоспламенение; написать урав-
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нения реакций получения простейшего силана SiH4 при взаимодействии си-

лицида магния с соляной кислотой и его горения.  

Опыты проводить только в вытяжном шкафу при работающей вы-

тяжной вентиляции ! 

 
18.2.4. Получение золя и геля кремниевой кислоты 

 
В  пробирку  с  4-5  каплями  концентрированной  соляной  кислоты 

(ρ = 1,18 г/см3) прибавить 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный прозрачный раствор представляет собой так называе-

мый золь кремниевой кислоты − ее коллоидный раствор. Написать уравне-

ние реакции получения кремниевой кислоты. Полученный золь нагреть на 

маленьком пламени горелки. Наблюдать образование геля. Как называется 

этот процесс ? Опрокинуть пробирку вверх дном (над фарфоровой чашкой). 

Почему коллоид не выливается из пробирки ? 

18.2.5. Исследование кислотных свойств кремниевой кислоты 

 

В пробирку с 5-6 каплями раствора Na2Si03 добавить столько же ди-

стиллированной воды и 1-2 капли раствора фенолфталеина. Основываясь на 

наблюдениях, ответить на следующие вопросы. Силикаты металлов подвер-

гаются гидролизу ? Если нет − почему ? Если да − то как ? Написать в ион-

ной и молекулярной формах уравнения реакции гидролиза. Какой вывод о 

силе кремниевой кислоты можно сделать на основе этого опыта ? 

 
18.2.6. Получение германия 

 
Смешать в фарфоровой ступке равные объемы порошка диоксида 

германия и сажи. Поместить два микрошпателя полученной смеси в про-

бирку и нагревать на пламени горелки. Через некоторое время на стенках 

пробирки появляется коричневый налет свободного германия. Написать 

уравнение реакции восстановления диоксида германия углеродом. 
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18.2.7. Взаимодействие сурьмы с концентрированными 

серной и азотной кислотами 

 
В две пробирки внести по 1-2 кусочка сурьмы и добавить в одну 2-3 

капли концентрированной серной кислоты, в другую −5-6 капель концен-

трированной азотной кислоты. Нагреть пробирки на маленьком пламени 

горелки. Отметить выделение газа в обеих пробирках, растворение сурьмы 

в пробирке с серной кислотой и выделение осадка в пробирке с азотной 

кислотой. Какие газы выделяются при взаимодействии сурьмы с кислотами 

? Написать уравнения реакций взаимодействия сурьмы и серной кислоты с 

получением сульфата сурьмы Sb2(SO4)3 и окисления сурьмы азотной кисло-

той до гидратированного оксида сурьмы (V). Полученный при последней 

реакции осадок имеет состав xSb2O5·уH2O. Наиболее важная из сурьмяных 

кислот − xSb2O5·уH2O, координационная формула которой  Н[Sb(OH)6]. 

 
18.2.8. Гидролиз трихлорида сурьмы 

 
К 3-5 каплям насыщенного раствора трихлорида сурьмы прибавить, 

встряхивая, по каплям дистиллированную воду до появления осадка хло-

роксида сурьмы SbOCI. Написать уравнения реакций гидролиза трихлорида 

сурьмы по первой и второй ступеням, а также реакции разложения 

Sb(OH)2Cl. 

 
18.2.9. Получение гидроксида сурьмы(Ш) и исследование его свойств 

 
В две пробирки внести по 3-4 капли насыщенного раствора трихлори-

да сурьмы и в каждую прибавить по 3-5 капель 2 н раствора едкой щелочи. 

Отметить цвет выпавшего осадка. В одну из пробирок прибавить несколько 

капель 2 н раствора HCl, в другую − 2 н раствора щелочи до растворения 

осадка. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций. 

Назвать полученные вещества и сделать вывод о химическом характере 

гидроксида сурьмы (III).  
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18.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
18.4. Вопросы и упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Перечислить элементы, простые вещества которых проявляют по-

лупроводниковые свойства. 

2. Что такое полупроводники р- и n-типа ? 

3. Примеси атомов каких элементов в германии приводят к образова-

нию полупроводников р- и n-типа ? 

4. Перечислить факторы, влияющие на электропроводность полупро-

водниковых материалов. 

5. Как распределить валентные электроны по орбиталям в атомах Si , 

Ge, Sb в основном и возбужденном состояниях ? 

6. Какой из элементов Si или Ge более электроотрицателен ? Ответ 

мотивировать. 

7. Написать уравнения реакций, характеризующих свойства оксида 

кремния (IV). 

8. При сплавлении 150 г известняка с песком получилось 150 г сили-

ката кальция. Какой процент примеси находится в известняке ? 

Ответ: 13,8 %. 

9. При взаимодействии кремния с едким натром в присутствии воды 

образуется силикат натрия и водород. Написать уравнения реакции и опре-

делить, какой объем водорода (н.у.) выделится, если в реакцию вступают  

60 кг кремния, содержащего 6,7 % примеси. 

Ответ: 89,6 м3. 
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10. Состав хрусталя выражается формулой Na2O·3PbO·6SiO2. Сколько 

потребуется кальцинированной соды, содержащей 10 % примесей, для про-

изводства 109,1 кг хрусталя ? 

Ответ: 11,8 кг. 

11.Ниже приведено уравнение реакции, протекающей при изготовле-

нии стекла из сульфата натрия (мирабилита). Из уравнения видно, в чем 

сущность замены соды в производстве. Разобрать эту реакцию в свете окис-

лительно-восстановительного процесса и расставить коэффициенты: 

Nа2SО4 + SiО2 + С → Na2SiО3 + SО2 + СО2. 

12. Рассчитать, каким количеством мирабилита Na2SO4·1OH2O можно 

заменить 1 т кальцинированной соды Na2СO3 в производстве стекла. 

Ответ: 3,04 т.  

13. Написать уравнения реакций (в молекулярной и ионной формах), 

при помощи которых можно осуществить следующие превращения: 

                Si → Mg2Si → SiH4 → SiO2 

SiO2 

                            SiC 

Указать условия протекания реакций, назвать полученные продукты. 

14. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций, при помо-

щи которых можно осуществить следующие превращения: 

CaSiO3 

SiO2 → Na2SiO3 → H2SiO3 → SiO2        

SiF4 

 Укaзать условия протекания реакций. 

15. С какими из перечисленных кислот германий энергично взаимо-

действует: 

a) HCI;     б) Н2SО4разб ;     в) НNO3разб ;      г) НNО3конц ? 

Привести уравнения реакций. 
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16. Какого состава оксид  образуется при прокаливании в кислороде 

германия:  а) GеО;    б)  Ge2О3;     в) GeО2 ? 

17. Написать продукты и подобрать коэффициенты для следующих 

уравнений реакций: 

Sb + HNO3конц  → ; 

Sb + H2SO4конц  → ; 

SbCl3 + Na2CO3р-р  → ; 

SbCl3 + NaOHизб  → ; 

SbCl5 + NaOHизб  → ; 

Na[Sb(OH)4] + NaOH + AgNO3  → ; 

Sb2O5 + HCl � SbCl3 + Cl2 + H2O. 

18. Какое окислительное число (+2 или +4) более характерно для гер-

мания ? В соответствии с этим написать реакции взаимодействия германия 

с окислителями: 

а) кислородом;  б) хлoром. 

19. Какие из перечисленных веществ следует добавить к раствору 

SbCl3, чтобы:  а) усилить гидролиз;   б) уменьшить гидролиз:  

1) HCI,    2) NH4С1,   3) Na2C03,  4) NaCI ? 

20. Какие реакции можно использовать, чтобы перевести SiO2 в рас-

творимое состояние: 

а) SiO2 + NaOHтв  →
ot  ; б) SiO2 + Cl2 →

ot  ; 

в) SiO2 + C + Cl2  →
ot  ; г) SiO2 + K2CO3тв  →

ot  ; 

д) SiO2 + K2CO3р-р→ ; е) SiO2 + HF  →  ; 

ж) SiO2 + HClр-р → ; з) SiO2 + CaO → ? 

21. При добавлении нитрата аммония к раствору силиката натрия вы-

падает гель кремниевой кислоты. Написать в молекулярной и ионной фор-

мах уравнения реакции. Как характеризует этот процесс кремниевую кисло-

ту ? 
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19. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 18* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЛЕГКИХ КОНСТРУКЦИОННЫХ  

МАТЕРИАЛОВ 

 

Цель работы: рассмотреть важнейшие химические свойства легких 

металлов, применяемых в технике в качестве конструкционных. 

 
19.1. Краткие теоретические сведения 

 
К легким конструкционным металлам относятся магний, бериллий 

алюминий,  титан  и  сплавы  на их основе, плотность которых меньше 

5·10+3 кг/м3. Физические константы металлов помещены в табл.10. 

Таблица 10 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+
 Rат, 

нм 
ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
о
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

4 Be …2s2 +2 899 -1,7 0,112 1,848 1557 2·10-4 

12 Mg …3s2 +2 737 -2,32 0,128 1,738 924 2,09 

13 Al …3s23p1 +3 577 -1,67 0,143 2,702 933 8,13 

22 Ti …3d24s2 +2,+3,+4 658 
-1,75(Ti+2), 

-1,21(Ti+3) 
0,146 4,500 1953 0,6 

Общим химическим свойством данных металлов является их взаи-

модействие с кислородом воздуха с образованием защитной пленки оксида, 

обуславливающей химическую инертность металлов при обычных услови-

ях. При повышенной температуре эти металлы проявляют большое срод-

ство к сере, азоту, фосфору, углероду. Эти свойства широко используются в 

металлургических процессах для улучшения качества сплавов. 

С водой данные металлы реагируют только при нарушении целост-

ности защитного слоя оксида и при нагревании: 

MgO + H2O →
ot  Mg(OH)2 + H2; 
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Ti + 2H2O →
ot  TiO2 + 2H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной металлы реагиру-

ют с выделением водорода: 

Be + 2HCl = BeCl2 + H2; 

2Ti + 
.разб

42SOH3 = Ti2(SO4)3 + 3H2 

(Титан окисляется до степени окисления +3). 

В кислотах – окислителях алюминий и титан пассивируются: 

3Al + 
.конц
3HNO6  → Al2O3 + 6NO2 + 3H2O; 

Ti + 4HNO3 → TiO2 + 4NO2 + 2H2O. 
конц. 

Реакция заметно идет лишь при среднем разбавлении кислот: 

Al + 
1:1

3HNO4  → Al(NO3)3 + NO + 2H2O; 

3Ti + 
1:1

3HNO4  + H2O → 
кислотатитановая
32TiOH3

−β

+ 4NO. 

Магний и бериллий реагируют с данными кислотами как активные 

металлы: 

3Mg + 
.конц
3HNO8 → 3Mg(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

4Mg + 
1:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + N2O + 5H2O; 

4Mg + 
20:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

Все металлы, кроме магния, реагируют с водными растворами щело-

чей: 

Be + 2NaOH + 2H2O → 

натриябериллат
кситетрагидро

42 ])OH(Be[Na
−

 + H2O; 

Ti + 2NaOH + O2  →
сплав  

натриятитанат
32 OTiNa + H2O. 



 109

Лучшим растворителем для титана является «царская водка»: 

3Ti + 12HCl + 4HNO3 → H2[TiCl 6] + 4NO + 8H2O. 

Cоединения MgO и Mg(OH)2 носят основной характер. Оксид магния 

частично растворяется в воде. Гидроксид магния слабо диссоциирует в рас-

творе. Be(OH)2 и Al(OH)3 практически нерастворимы в воде, но растворя-

ются одинаково хорошо как в кислотах, так и в щелочах, проявляя амфо-

терные свойства: 

Be(OH)2 + 2H+ = Be2+ + 2H2O; 

Be(OH)2 + 2OH̄  = [Be(OH)4]
2-. 

Оксиды этих металлов взаимодействуют со щелочами только при 

сплавлении: 

Al 2O3 + 2NaOH  →
сплав  

натрияалюминат
2O2NaAl + H2O. 

Характер и свойства оксидов и гидроксидов титана зависят от про-

являемой им степени окисления: 

.)OH(TiTiO)OH(TiOTi)OH(TiTiO 42

3

3

3

32

2

2

2 ++++

 
         основные                     слабо основные                амфотерные 

Получают все эти нерастворимые в воде основания реакцией обмена 

соли со щелочью: 

Ti(SO4)2 + 4NaOH = Ti(OH)4 + 2Na2SO4. 

Соли всех четырех металлов подвержены гидролизу, как соли, обра-

зованные слабыми основаниями: 

2BeSO4 + 2H2O � (BeOH)2SO4 + H2SO4; 

Be2+ + H2O � BeOH+ + H+,  pH < 7; 

Al 3+ + H2O � AlOH2+ + H+; 

Ti(SO4)2 + H2O � 
титаниласульфат

424 .SOHTiOSO +  
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Соли титана в низших степенях окисления могут быть восстановите-

лями: 

Ti2(SO4)3 + H2SO4 = 2Ti(SO4)2 + H2
0 ↑; 

Ti3+ – e = Ti4+          2 

2H+ + 2e = H2      1, 

а в максимальной степени окисления – слабыми окислителями: 

2Ti(SO4)2 + Zn0 → Ti2(SO4)3 + ZnSO4; 

Ti4+ + e = Ti3+             2 

Zn0 –  2e = Zn2+    1. 

Ионы остальных металлов могут проявлять свою окислительную 

функцию только под действием электрического тока в процессе их получе-

ния из руд (катодное восстановление из расплава). 

 

19.2. Экспериментальная часть 

19.2.1. Приборы и реактивы 
 

Растворы солей: BeSO4, MgSO4, Al2(SO4)3, Ti(SO4)2 или TiCl4. Кри-

сталлы солей: Al2(SO4)3, AlCl3, MgSO4 или MgCl2, BeSO4. Растворы щело-

чей: NaOH (2н или 40%-ный). Растворы кислот: HCl (2н), HNO3(конц.). Ин-

дикатор – раствор лакмуса. Металлы: Mg, Al (гранулы), Mg, Al, Ti (образцы 

сплавов). 

 

19.2.2. Действие кислот и щелочей на алюминий 

 

Поместить в три пробирки по 2 гранулы алюминия и добавить в од-

ну из них 40%-й раствор NaOH, во вторую – разбавленную HCl, в третью – 

концентрированную HNO3. Пробирки с растворами нагреть под тягой. 

Наблюдать, в каком случае реакция идет, а в каком – нет. Объяснить меха-

низм реакции алюминия со щелочью. Написать уравнения реакций. 
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19.2.3. Получение и свойства гидроксидов бериллия, 

 магния, алюминия и титана (IV) 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель растворов солей BeSO4, 

MgSO4, Al2(SO4)3 и Ti(SO4)2.В каждую добавить по несколько капель 2н 

раствора щелочи до выпадения осадков. Затем разлить отдельно каждый из 

образовавшихся гидроксидов в две пробирки. В одну добавить концентри-

рованный раствор сильной кислоты, в другую – 40%-й раствор щелочи. 

Наблюдать, в каких случаях осадок растворился в обеих пробирках. Сде-

лать вывод о характере каждого из четырех гидроксидов. Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

19.2.4. Гидролиз солей легких конструкционных металлов 
 

В пять пробирок налить по 2 мл дистиллированной воды и добавить 

в каждую по 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса. В четыре из них 

внести по 2-3 кристаллика соли бериллия, магния, алюминия, титана (или 

влить концентрированные растворы). Пятая пробирка служит для сравнения 

окрасок. Пробирку с солью титана (IV) прокипятить. Как изменилась окрас-

ка лакмуса в каждой из пробирок? Написать молекулярное и ионное урав-

нения реакций гидролиза солей. 

 

19.2.5. Окислительно-восстановительные свойства  

соединений титана (III) и (IV) 
 

В пробирку с раствором TiCl4 в концентрированной HCl внести ку-

сочек цинка и наблюдать появление через некоторое время фиолетовой 

окраски, свойственной ионам Ti3+. Происходит реакция: 

2TiCl4    + 3Zn + 4HCl  →   2TiCl3   + 3ZnCl2 + 2H2. 

бесцветный                            фиолетовый 

Определить, какие элементы изменили степень окисления, уравнять 

схему реакции. Какова роль соединения Ti(IV) в данном процессе? 
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Фиолетовый раствор TiCl3 перелить в другую пробирку и наблюдать 

его постепенное обесцвечивание вследствие реакции: 

4TiCl3 + 2H2O + O2 → 4TiOHCl3. 

Уравнять, объяснить функцию соединения Ti(III). 

19.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

19.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схему электролиза расплавов BeCl2, MgCl2, Al2O3. Ка-

ково практическое значение этих процессов ? 

2. Описать способы получения ферротитана, чистого титана и тита-

на высокой степени чистоты. Где применяется этот металл и другие легкие 

конструкционные металлы ? 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Be + NaOH + H2O → ; Ti + HNO3 + HF → ; 

Be + KOH → ; TiCl3 + FeCl3 → ; 

TiO2 + Mg → ; TiCl3 + K2Cr2O7 + HCl → ; 

MgCl2 + H2O → ; Ti2(SO4)3 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

TiCl4 + H2O → ; TiCl3 + O2 + H2O → ; 

Mg + HNO3 → ; 
            1:20 

Ti(SO4)2 + H2 → . 

4. Сколько алюминия получится при электролизе 1 т глинозема, со-

держащего 94,5 % Al2O3? Какова продолжительность электролиза при силе 

тока в 30000 А? 
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20. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  19* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ХРОМА И МАРГАНЦА 
 

Цель работы: ознакомиться с химическими свойствами хрома, мар-

ганца и их важнейших соединений. 
 

20.1. Краткие теоретические сведения 

К тяжелым конструкционным металлам относятся хром, марганец, 

железо, кобальт, никель, медь, цинк и другие металлы и сплавы на их осно-

ве, плотность которых больше 5·10+3 кг/м3. 

Рассмотрим свойства хрома и марганца. Физические константы по-

мещены в табл.11. 

Таблица 11 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

24 Cr …3d54s1 +2,+3,+6 652 -0,91 0,127 7,20 2123 6·10-3 

25 Mn …3d54s2 
+2,+3, 

+4,+6,+7 
717 -1,17 0,13 7,21 1520 8·10-2 

При обычной температуре эти металлы взаимодействуют с кислоро-

дом воздуха с образованием защитной пленки оксида. При повышенной 

температуре марганец обладает большим сродством к кислороду. Он ис-

пользуется при плавке стали как «раскислитель», т.е. для удаления из нее 

кислорода. Хром при нагревании окисляется медленнее, но в виде порошка 

горит в кислороде, образуя Cr2O3. В расплаве эти металлы проявляют срод-

ство к сере, азоту, углероду. При повышении температуры марганец реаги-

рует с галогенами, хром реагирует с фтором, хромом, бромом и иодом на 

холоде. 

Марганец и хром образуют с кислородом ряд оксидов: 

Mn, Mn2O3 

CrO 

MnO2 

Cr2O3 

(MnO3)Mn2O7 

CrO3 
основные оксиды амфотерные оксиды кислотные оксиды 
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Порошкообразные металлы при нагревании реагируют с водой: 

Mn + 2H2O = Mn(OH)2 + H2; 

2Cr + 3H2O = Cr2O3 + 3H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной (1:1, 2н р-р) ме-

таллы реагируют, вытесняя водород: 

Mn + 2HCl = MnCl2 + H2; 

2Cr + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2. 

В кислотах, анионы которых являются окислителями, (H2SO4конц. и 

HNO3) хром пассивируется, а марганец растворяется, образуя ионы Mn2+: 

2Сr + 6HNO3  =  Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O; 
конц.      пленка 

2Cr + 3H2SO4 = Cr2O3 + 3SO2 + 3H2O; 
конц. 

Mn + 4HNO3 = Mn(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

Mn + 2H2SO4 = MnSO4 + SO2 + 2H2O; 
                                                       

конц. 

3Mn + 8HNO = 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
                                1:1 

С водными растворами щелочей металлы не реагируют. 

Химический характер гидроксидов соответствует характеру оксидов, 

Mn(OH)2 и Cr(OH)2 практически нерастворимы в воде, но растворимы в 

кислотах: 

Mn(OH)2 + 2HCl = MnCl2 + 2H2O; 

Mn(OH)2 + 2H+  =  Mn2+ + 2H2O. 

На воздухе Mn(OH)2 постепенно буреет вследствие окисления кис-

лородом: 

4Mn(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Mn(OH)3; 
бурый 

4Mn(OH)3 + O2 = 4Mn(OH)2O + 2H2O. 
коричневый 
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Гидроксид хрома (III) проявляет амфотерные свойства, растворяясь в 

кислотах и щелочах: 

Cr(OH)3 + 3HCl  =  CrCl3 + 3H2O; 

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]. 
гидроксохромат(III)  

натрия 

Гидроксид марганца (IV) Mn(OH)4 – амфотерный гидроксид, даю-

щий два типа солей: MnCl4 (неустойчивый), Mn(SO4)2 (более устойчивый) и 

манганиты – соли марганцоватистой кислоты H4MnO4. Манганиты получа-

ют при сплавлении MnO2 с основными оксидами: 

MnO2 + 2CaO = Ca2MnO4. 

Соли марганцоватой кислоты H2MnO4 образуются при сплавлении 

MnO2 со щелочами в присутствии окислителя (кислорода): 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) могут быть восстановителями: 

2NaCrO2 + 3Cl2 + 8NaOH = 2Na2CrO4 + 6NaCl + 4H2O; 

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2O. 

Соли хрома (VI) и марганца (VII) могут быть только окислителями: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3So + 7H2O; 

2KMnO4+5Na2SO3+3H2SO4  →
<7pH

2MnSO4+ 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O; 

2KMnO4 + 3Na2SO3 + 3H2O  →
=7pH

 2MnO(OH)2 + 3Na2SO4 + 2KOH; 

2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH  →
>7pH

 2K2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) подвергаются гидролизу, как соли, 

образованные слабыми основаниями. 

Соли хромовой кислоты H2CrO4 устойчивы только в щелочной сре-

де, а двухромовой кислоты H2Cr2O7 – только в кислой среде: 
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2K2CrO4 + H2SO4 = K2Cr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                          оранжевый 

;OHOCrH2CrO2 2
2
72

2
4 +=+ −+−  

K2Cr2O7 + 2KOH = 2K2CrO4 + H2O; 
оранжевый                      желтый

 

.OHCrOOH2OCr 2
2
4

2
72 +=+ −−−  

 

20.2. Экспериментальная часть 
 

20.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: Cr2(SO4)3, K2Cr2O7, KMnO4, MnSO4; сухие вещества: 

FeSO4, Na2SO3, NaNO2, PbO2; растворы щелочей: NaOH (2 н и 40 %), КОН 

(40%); растворы кислот: H2SO4 (1:1), HNO3 (конц.); раствор перекиси водо-

рода H2O2 (3 %). 

 

20.2.2. Получение и свойства гидроксида хрома (III) 

 

Налить в две пробирки по 5-7 капель раствора соли хрома (III) и 

прибавить по каплям раствор NaOH (2н) до образования серо-зеленого 

осадка. В первую добавить избыток H2SO4 (1:1), во вторую – раствор NaOH 

(40%). Сделать вывод о характере гидроксида хрома (III). Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

20.2.3. Окисление хромита 
 

Налить в пробирку 5-7 капель раствора соли хрома (III) и прибавить 

к нему раствор NaOH (40%) в избытке до растворения выпавшего осадка 

(заметить цвет полученного раствора). К полученному раствору прилить 

3%-й раствор перекиси водорода Н2О2, нагреть пробирку и наблюдать пере-

ход зеленой окраски хромита в желтый цвет хромата. 
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20.2.4. Окислительные свойства дихроматов 

 

В три пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В первую 

прилить 4-5 капель свежеприготовленного раствора соли железа (II), во 

вторую – свежеприготовленный раствор сульфита натрия Na2SO3, в третью 

– свежеприготовленный раствор нитрита натрия NaNO2. Наблюдать во всех 

пробирках изменение окраски раствора из оранжевой в зеленую. Составить 

уравнение реакции, имея в виду, что окислитель – дихромат калия, а ионы 

Fe2+, −−
2

2
3 NO,SO  – восстановители.  

 

20.2.5. Окисление ионов Mn2+ в ионы MnО4¯̄̄̄ 
 
Внести в пробирку немного диоксида свинца и добавить туда же не-

сколько капель концентрированной HNO3 и одну каплю раствора MnSO4. 

Нагреть раствор и наблюдать появление ионов −
4MnO . 

PbO2 + HNO3 + MnSO4 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O. 

Уравнять, объяснить роль соединения марганца (II). 

 

20.2.6. Окисление ионами MnО4¯  ¯  ¯  ¯  в кислом, нейтральном 

и щелочном растворах 

 

Налить в три пробирки по 5-7 капель раствора перманганата калия 

KMnO4. В первую добавить 5-7 капель раствора H2SO4 (1:1), во вторую – 5-

7 капель дистиллированной воды, в третью – 5-7 капель КОН (40%). 

Во все три пробирки прибавлять по каплям свежеприготовленный 

раствор сульфита натрия Na2SO3 до изменения окраски раствора. 

Составить уравнения реакций, имея в виду, что ионы −2
3SO  превра-

щается в ионы −2
4SO . Какова роль KMnO4 ? 
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20.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

20.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить уравнения следующих реакций: 

Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; 

Cr2O3 + KNO3 + KOH   →
сплавление  ; 

K2Cr2O7 + HCl  → ; 

K2Cr2O7 + H2SO4 + KI → ; 

MnO2 + KNO3 + KOH → ; 

KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; 

KMnO4 + NaNO2 + H2O → . 

2. На окисление 100 мл раствора FeSO4 пошло 20 мл 0,12 н раствора 

перманганата калия. Вычислить, сколько граммов железа содержалось в 

растворе. 

3. Какой объем хлора (при 17 оС и 745 мм рт.ст.) выделится при взаи-

модействии соляной кислоты с 1 кг MnO2 ? 

4. Сколько граммов K2Cr2O7 и сколько миллилитров 39%-го раствора 

HCl (ρ = 1,2 г/см3) следует взять, чтобы с помощью выделившегося хлора 

окислить 0,1 моль FeCl2 в FeCl3 ? 
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21. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  20* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  

ТЯЖЕЛЫХ КОНСТРУКЦИОННЫХ МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: продолжить изучение свойств тяжелых металлов на 

примере элементов семейства железа, а также подгруппы меди и цинка. 
 

21.1. Краткие теоретические сведения 

Физические константы металлов помещены в табл.12. 

Таблица 12 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мен-
та 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 

при-
роде 
мас.% 

26 Fe …3d64s2 +2,+3,+6 762 -0,44 0,124 7,86 1812 4,0 

29 Cu …3d104s1 +1, +2 745 +0,34 0,128 8,96 1356 10-2 

30 Zn …4s2 +2 906 -0,76 0,137 7,13 692,4 10-2 

Общим свойством данных металлов является их инертность по от-

ношению к кислороду при обычных условиях. При повышении температу-

ры металлы сгорают, образуя оксиды: Fe2O3, CuO, ZnO. При повышении 

температуры металлы взаимодействуют с хлором, образуя соли: FeCl3, 

CuCl2, ZnCl2. В расплаве железо проявляет большое сродство к углероду, 

сере, кремнию, фосфору; медь и цинк – к сере. 

С водой при повышении температуры реагируют только железо и 

цинк: 

Zn + 2H2O   →
o100  Zn(OH)2 + H2; 

3Fe + 4H2O   →
o800  Fe3O4 + 4H2. 

Если в воде содержатся растворенный кислород и диоксид углерода, 

медь окисляется: 

2Cu + H2O + O2 + CO2 = (CuOH)2CO3. 
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С кислотами типа соляной и разбавленной серной реагируют железо 

и цинк с выделением водорода: 

Zn + 2HCl →  ZnCl2 + H2; 

Fe + H2SO4 → FeSO4 + H2. 
        разб. 

В HNO3 и H2SO4(конц.) железо пассивируется в обычных условиях, 

но при нагревании растворяется: 

Fe + 4HNO3 →
ot  Fe(NO3)3 + NO + 2H2O; 

конц. 

2Fe + 6H2SO4 →
ot  Fe2(SO4)3 + 3SO2 + H2O; 

конц. 

4Fe + 10HNO3 →
ot  4Fe(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

оч.разб. 
Медь растворяется при обычных условиях в азотной и серной концен-

трированной кислотах: 

Cu + 4HNO3 → Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

3Cu + 8HNO3 → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 
разб. 

Cu + 2H2SO4 → CuSO4 + SO2 + 2H2O. 
конц. 

Реагируя с азотной и серной концентрированной кислотой, цинк 

восстанавливает азотную концентрированную кислоту до NO, разбавлен-

ную азотную – до NH4NO3, ион −2
4SO  может быть восстановлен до SO2 (при 

обычной температуре), до S (при слабом нагревании) и до H2S (при кипяче-

нии раствора). 

Цинк реагирует с водным раствором щелочи: 

Zn + 2NaOH + 2H2O   →   Na2[Zn(OH)4]    + H2. 
тетрагидроксоцинкат  

натрия 
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Соединения FeO и Fe(OH)2 носят оснόвный характер, растворяясь 

только в кислотах: 

Fe(OH)2 + 2HCl → FeCl2 + 2H2О; 

Fe(OH)2 + 2H+ → Fe2+ + 2H2O. 

Гидроксид железа (II) легко окисляется кислородом воздуха: 

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O → 4Fe(OH)3. 

Гидроксид железа (III) и гидроксид меди имеют слабо выраженный 

амфотерный характер: 

3Fe(OH)3 + 3H2SO4 → Fe2(SO4)3 + 6H2O; 

2Fe(OH)3 + 6H+ → 2Fe3+ + 6H2O; 

Fe(OH)3 + NaOH   →
сплавление   NaFeO2  + 2H2O; 

феррит натрия
 

Cu(OH)2 + 2HCl → CuCl2 + H2O; 

Cu(OH)2 + 2NaOH → Na2[Cu(OH)4]. 
тетрагидроксокупрат  

натрия 

Гидроксид цинка одинаково хорошо растворяется как в кислотах, так 

и в щелочах. 

Соли всех металлов подвергаются гидролизу, как соли, образован-

ные слабыми основаниями: 

Fe3+ + H2O  �  FeOH2+ + H+,    pH < 7; 

Zn2+ + H2O  �  ZnOH+ + H+,    pH < 7. 

Соли железа и меди в минимальных степенях окисления могут быть 

восстановителями: 

6FeSO4 + K2Cr2O7 + 7H2SO4 → 3Fe2(SO4)3 + K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 7H2O, 

а в максимальных степенях окисления – окислителями: 

2FeCl3 + 2KI  �  2FeCl2 + 2KCl + I2. 

Ионы Fe2+ и Fe3+ образуют устойчивые комплексы в растворах, со-

держащих избыток цианид-ионов: 
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FeSO4 + 6KCN   →   K4[Fe(CN)6]↓   + K2SO4; 
гексацианоферрат(II) калия 

(желтая кровяная соль) 

FeCl3 + 6KCN   →   K3[Fe(CN)6]↓ + 3KCl. 
гексацианоферрат(III) калия 

(красная кровяная соль)
 

Желтая кровяная соль является реактивом на ион железа Fe3+: 

4Fe3+ + 3[Fe(CN)6]4-  →  Fe4[Fe(CN)6]3 ↓. 
берлинская лазурь

 

Красная кровяная соль является реактивом на ион железа Fe2+: 

3Fe2+ + 2[Fe(CN)6]3-  →  Fe3[Fe(CN)6]2 ↓. 
турнбулева синь 

Ионы Cu2+ и Zn2+ образуют устойчивые комплексы в средах с избыт-

ком аммиака NH3 и цианид-ионов: 

Cu2+ + 4NH3  →  [Cu(NH3)4]
2+,           Кн = 5·10-14; 

Zn2+ + 4CN̄   →  [Zn(CN)4]
2-,            Кн = 2·10-17; 

Zn2+ + 4NH3  →  [Zn(NH3)4]
2+,           Кн = 4·10-19. 

 

21.2. Экспериментальная часть 
 

21.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: FeSO4, K3[Fe(CN)6], FeCl3, K4[Fe(CN)6], CuSO4, 

ZnSO4; растворы кислот: H2SO4 (1:1), HCl (1:1), HNO3 (1:1), H3PO4 (2 н); 

растворы щелочей: NaOH (2 н), NH4OH (25 %); металлы: Fe, образец сплава 

меди. 
 

21.2.2. Действие кислот на железо 
 

Поместить в 4 пробирки по несколько крупинок железа и добавить в 

первую разбавленной серной кислоты (1:1), во вторую – разбавленной со-

ляной кислоты (1:1), в третью – разбавленной фосфорной кислоты (2 н), в 

четвертую – разбавленной азотной кислоты (1:1). В какой из пробирок 

наблюдается более быстрая реакция? Написать уравнения реакций. 
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21.2.3. Получение гидроксида железа (II) 
 
Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли железа (II) и добавить 

равный объем раствора щелочи NaOH (2 н). Наблюдать выпадение осадка. 

Написать уравнение реакций. 

 

21.2.4. Окисление гидроксида железа (II) в гидроксид железа (III) 
 

Гидроксид железа (II), полученный в п.21.2.3, слегка нагреть. Изме-

нилась ли окраска в пробирке? Объяснить происшедшие изменения, напи-

сать уравнение реакции. 
 

21.2.5. Комплексные соединения железа 
 

а) Получение берлинской лазури 

К 2-3 каплям раствора соли железа (III) добавить каплю кислоты, не-

сколько капель дистиллированной воды и каплю раствора желтой кровяной 

соли K4[Fe(CN)6]. 

б) Получение турнбулевой сини 

В пробирке растворить несколько кристалликов сульфата железа (II) 

и добавить 1-2 капли раствора красной кровяной соли K3[Fe(CN)6]. Соста-

вить уравнения реакций. Проверить, как действует раствор K3[Fe(CN)6] на 

ионы Fe3+. 

21.2.6. Получение и свойства дигидроксида меди 
 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли меди CuSO4 и добавить 

такой же объем раствора щелочи. Нагреть содержимое пробирки. Сделать 

вывод о термической устойчивости дигидроксида меди. Написать уравне-

ния реакций. 
 

21.2.7. Обнаружение меди в сплавах 
 

Очистить поверхность металлического образца наждаком, промыть 

водой, обсушить фильтровальной бумагой и нанести на образец 1 каплю 
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концентрированной HNO3. Через минуту нанести на то же место несколько 

капель водного раствора аммиака. Синяя окраска раствора указывает на 

присутствие меди в сплавах. Составить уравнения проделанных реакций. 

21.2.8. Свойства гидроксида цинка 
 

Налить в пробирку 1-2 мл раствора соли цинка ZnSO4 и по каплям 

добавить раствор NaOH (2 н). Полученный осадок гидроксида цинка рас-

пределить в две пробирки. В одну из них добавить избыток раствора щело-

чи NaOH (40 %), в другую – избыток раствора кислоты H2SO4 (1:1). Напи-

сать молекулярные и ионные уравнения реакций. 
 

21.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

21.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схемы электролиза растворов CuCl2, ZnSO4, CuSO4 на 

угольных электродах, электролиз растворов CuCl2 и  CuSO4 на медном ано-

де. Каково практическое значение этих процессов? 

2. Вычислить ЭДС и определить направление тока во внешней цепи 

для гальванических элементов: 

а) Zn/ZnSO4 (1 моль/л)//FeSO4 (0,1 моль/л)/Fe; 

б) Cu/Cu(NO3)2 (1 моль/л)//AgNO3 (0,1 моль/л)/Ag. 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Cu + H2SO4 + H2O2  → ; 

Zn + H2SO4 + KMnO4  → ; 

FeSO4 + KMnO4 + H2SO4  → ; 

Fe2O3 + KNO3 + KOH  → ; 
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Fe2O3 + KClO3 + KOH  → ; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → [Zn(NH3)4]
2+. 

4. Какое количество  технического  цинка,  содержащего 96 % Zn,  и 

27 %-го раствора HCl должны прореагировать для получения 1 т 45 %-го 

раствора хлорида цинка? 

5. Какой объем 8 н раствора KOH способен прореагировать с 250 г 

оксида цинка, содержащего 18,6 % примесей, не растворяющихся в едких 

щелочах ? 
 

22. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  21* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕКТРОТЕХНИЧЕСКИХ 

МАТЕРИАЛОВ 

Цель работы: получить представление о химической устойчивости 

металлов, используемых в качестве электротехнических материалов. 
 

22.1. Краткие теоретические сведения 
 

К электротехническим металлам относят медь, серебро, золото, ще-

лочные металлы, алюминий, элементы семейства железа. 

Важнейшими свойствами, обуславливающими применение данных 

металлов в электротехнике, в радиотехнике, в электронике, явились их вы-

сокая электропроводность или необычные магнитные свойства. Если при-

нять электропроводность ртути условно за единицу, то электропроводность 

Ag – 59; Cu – 56,9; Au – 39; Al – 36; Fe – 9,8; Pb – 4,6; Ge – 0,001. Ценными 

для электротехники являются свойства фотоэлектронной эмиссии, харак-

терные для щелочных металлов, и ферромагнитные свойства Fe, Co, Ni, Cr. 

По химическим свойствам данные металлы очень различны: от са-

мых активных и коррозионно-неустойчивых щелочных металлов до хими-

чески инертных (благородных и полублагородных) – серебра, золота, меди. 

Особенности химических свойств Fe, Co, Ni, Cu изложены в разд. 21, Al – в 

разд. 19. 
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22.1.1. Свойства металлов I группы главной подгруппы 
 

Рассмотрим некоторые химические свойства щелочных металлов. На 

воздухе металлы хранить нельзя, так как они окисляются с образованием 

рыхлых оксидов:  

4Na + O2 = 2Na2O, 

а при нагревании горят с образованием пероксидов: Na2O2, K2O2. Энергично 

взаимодействуют щелочные металлы и с другими неметаллами, образуя со-

ли. Обладая высокими отрицательными электродными потенциалами, они 

бурно реагируют с водой: 

2Me + 2H2O = 2MeOH + H2, 

а с кислотами реагируют со взрывом. 

Соединения щелочных металлов отличаются большой долей ионной 

связи, а поэтому оксиды и гидроксиды носят ярко выраженный оснόвный 

характер (щелочной): 

Na2О + H2O = 2Na+ + 2OH̄ ; 

Na2O2 + 2H2O = 2Na+ + 2OH̄  + H2O2. 

Соли щелочных металлов и слабых кислот подвержены гидролизу: 

K2S + H2O � KHS + KOH;      S2- + H2O � HS̄  + OH̄ ,     pH > 7. 

 

22.1.2. Свойства металлов I группы побочной подгруппы 

 

По химическим свойствам стоящие в одной группе со щелочными 

металлами, но в побочной подгруппе, элементы серебро и золото отличают-

ся высокой устойчивостью на воздухе и в агрессивных средах. Серебро при 

длительном хранении может потемнеть на воздухе в присутствии сероводо-

рода: 

4Ag + 2H2S + O2 =  2Ag2S  + 2H2O. 
черный  
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Растворителями серебра могут быть концентрированные азотная и 

серная кислоты: 

Ag + 2HNO3 = AgNO3 + NO2 + H2O; 

2Ag + 2H2SO4 = Ag2SO4 + SO2 + 2H2O. 

Золото хорошо растворяется в «царской водке»: 

Au + 3HCl + HNO3 = AuCl3 + NO + 2H2O. 

В горнодобывающей промышленности серебро и золото извлекают 

из горных пород, где они находятся в виде микровкраплений, используя их 

способности растворяться в растворе цианида калия (метод Багратиона): 

4Ag + 8KCN + O2 + 2H2O = 4K[Ag(CN)2] + 4KOH. 

 

22.2. Экспериментальная часть 
 

22.2.1. Приборы и реактивы 
 

Спиртовка, фарфоровый тигель, щипцы тигельные, микрошпатель, 

натрий металлический, железо, алюминий, H2SO4 (конц.), крахмальный 

клейстер, сухие соли Na2CO3 и NaHCO3; HNO3 (конц.), NH4OH (конц.), 

HNO3 (1:1), H2SO4 (2 н), HCl (2 н), HNO3 (2 н), NaOH (2 н), KCNS (0,01 н), 

FeCl3 или Fe2(SO4)3, AlCl3 или Al2(SO4)3, K3[Fe(CN)6[, K4[Fe(CN)6], KI, соль 

Мора, лакмус, 3 %-й раствор H2O2, CuSO4. 
 

22.2.2. Получение пероксида натрия 
 

Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель. Тигель 

взять щипцами и нагреть, дать металлу полностью сгореть. Затем охладить 

полученное вещество и растворить в тигле в 10 каплях воды. Убедиться в 

образовании пероксида, для чего добавить в тигель по две капли раствора 

иодида калия и 2 н серной кислоты и одну каплю раствора крахмального 

клейстера. Какое вещество окрашивает раствор в синий цвет? Записать 

уравнения реакций. Как получить оксиды щелочных металлов? 
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22.2.3. Взаимодействие меди с кислотами 

 

Поместить в пробирку кусочек медной стружки и подействовать на 

нее 5-6 каплями разбавленной H2SO4. Наблюдается ли изменение? Приба-

вить в пробирку 2-3 капли 3%-го раствора Н2О2 и слегка встряхнуть ее. По-

чему раствор окрашивается в голубой цвет? Налить в три пробирки по 5-6 

капель кислот: конц. H2SO4,  конц. HNO3 и разб. HNO3. В каждую пробирку 

внести кусочки медной стружки. Первую пробирку осторожно нагреть. Что 

наблюдается в каждой пробирке? Написать уравнения реакций. Опыт про-

водить в вытяжном шкафу! 

 

22.2.4. Получение комплексного соединения меди 

 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора CuSO4 и по каплям прибав-

лять концентрированный раствор аммиака. Наблюдать образование и рас-

творение осадка (CuOH)2SO4 вследствие образования комплексных ионов 

[Cu(NH3)4]
2+. Составить уравнения реакций. 

 

22.2.5. Взаимодействие железа с кислотами 

 

Налить в четыре пробирки по 5 капель кислот: 2 н HCl, 2 н H2SO4, 

конц. H2SO4 (плотность 1,84 г/см3), 2 н HNO3. В каждую пробирку внести 

кусочек железной стружки. Пробирку с концентрированной серной кисло-

той нагреть. Затем добавить во все растворы по капле 0,01 н раствора рода-

нида калия. В каких пробирках образовались ионы Fe3+? 

Чем объясняется, что при взаимодействии железа с серной кислотой 

разной концентрации образуются ионы железа различной степени окисле-

ния? Записать уравнения реакций растворения железа в различных кисло-

тах. 
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22.2.6. Взаимодействие алюминия с кислотами и щелочами 

 

В четыре пробирки положить по кусочку металлического алюминия 

и добавить по 10-15 капель: в первую – 2 н раствора соляной кислоты, во 

вторую – 2 н раствора серной кислоты, в третью – концентрированной сер-

ной кислоты (плотность 1,84 г/см3) и в четвертую – 2 н раствора NaOH. 

Сравнить активность взаимодействия алюминия с соляной и серной 

кислотами на холоде. Подогреть пробирки с разбавленными кислотами. По 

запаху установить, какой газ выделяется при взаимодействии алюминия с 

концентрированной серной кислотой на холоде. Осторожно нагреть про-

бирку. Наблюдать появление мути (выделение свободной серы). Написать 

уравнения соответствующих реакций. 

 

22.2.7. Гидролиз солей алюминия и натрия 

 

В пробирку с нейтральным раствором лакмуса (8-10 капель) доба-

вить 1-2 капли раствора соли алюминия. Отметить изменение окраски лак-

муса и написать молекулярное и ионное уравнения первой ступени гидро-

лиза. Почему гидролиз данной соли не идет до конца? Какие продукты по-

лучаются в результате реакции? Как можно уменьшить и усилить гидролиз 

этой соли? 

Налить в три пробирки 6-7 капель дистиллированной воды. В каж-

дую из них добавить такое же количество нейтрального раствора лакмуса. В 

одну пробирку внести 1 микрошпатель карбоната натрия Na2CO3, в другую 

– гидрокарбоната натрия NaHCO3. Третью пробирку оставить для сравне-

ния. 

Сравнить окраску лакмуса в растворах солей с его окраской в треть-

ей пробирке. Какая среда в растворе карбоната и гидрокарбоната натрия? 

Написать ионные и молекулярные уравнения реакций. 
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22.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

22.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Написать электронные формулы атомов лития, цезия, кобальта, 

алюминия. 

2. Написать примеры двух реакций, в которых атом калия является 

восстановителем. Могут ли атомы щелочных металлов быть окислителями? 

3. В результате каких реакций можно получить гидроксид алюминия: 

а) из металлического алюминия; 

б) из корунда? 

Написать соответствующие уравнения. 

4. Какой из ионов – Fe2+, Co2+ или Ni2+ – является более сильным вос-

становителем? Привести примеры реакций, в которых проявляется это раз-

личие. 

5. Как получить из металлического железа: 

а) соль железа (II); 

б) соль железа (III) ? 

Написать уравнения реакций. 

6. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза солей: K2S, 

FeSO4, FeCl3. 

7. Как перевести соль железа (II) в соль железа (III)? Как осуществить 

обратный переход? 

8. Дописать уравнения реакций и подобрать коэффициенты: 

а) Na2O2 + KI + H2SO4 → ; 

б) FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

в) Al + HNO3  → . 
              1:1 
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23. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 22* 

ОСНОВНЫЕ ТИПЫ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
 

Цель работы: ознакомиться с важнейшими типами химических реак-
ций. 

 

23.1. Краткие теоретические сведения 
 

Химические реакции классифицируют по различным признакам. 

1. По изменению числа исходных и конечных веществ различают: 

а) реакции соединения, в результате которых из нескольких веществ обра-

зуется одно новое вещество: 

PbO + H2O + CO2 = Pb(HCO3)2 + Q; 

б) реакции разложения, в результате которых из одного вещества об-

разуются несколько новых веществ: 

Cu2(OH)2CO3 �  2CuO + H2O + CO2 – Q; 

в) реакции замещения, в результате которых атомы простого вещества 

замещают атомы в молекулах сложных веществ: 

2KI + Cl2 = I2 + 2KCl; 

г) реакции обмена, в результате которых молекулы двух веществ об-

мениваются своими частями: 

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3↓ + 3NaCl. 

2. По признаку выделения или поглощения теплоты реакции делят на: 

а) экзотермические – с выделением энергии (+Q); 

б) эндотермические – с поглощением энергии (-Q). 

3. По признаку обратимости выделяют: 

а) обратимые реакции – протекающие в двух взаимно противополож-

ных направлениях: 

3H2 + N2 � 2NH3 + 92 кДж; 

–––––––––––––––––––––––– 

* Лабораторные работы 22-38 предназначены для студентов метал-

лургических специальностей 
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б) необратимые реакции – протекающие до полного превращения мо-

лекул исходных веществ в молекулы конечных продуктов. Признаки – вы-

падение осадка, выделение газа, образование слабого электролита: 

Ba2+ + −2
4SO  = BaSO4↓; 

H+ + OH¯  = H2O; 

2H+ + S2- = H2S↑. 

4. По признаку изменения степени окисления атомов, входящих в со-

став реагирующих веществ, течение реакции происходит: 

а) без изменения степени окисления: 

;OH3POKHOK3POH
21

2

251

43

121251

43

−+−+++−+−++

+=+  

б) с изменением степени окисления: 

21

2

22

23
252251

3
o .OH4NO2)ON(Cu3HNO8Cu3

−+−+−++−++

++=+  

23.2. Экспериментальная часть 

23.2.1. Приборы и реактивы 

Технические весы с разновесами, горелка, ступка, штатив с пробир-

ками, пробирка с пробкой и газоотводной трубкой, стеклянная палочка; же-

лезо (опилки), железный гвоздь, сера (порошок), малахит, наждачная бума-

га, известковая вода, растворы CuSO4, BaCl2, Na2SO4. 
 

23.2.2. Реакция соединения 
 

На технохимических  весах взвесить (с точностью до 0,1 г) 4 г серы и 

7 г мелких железных опилок. Тщательно перемешать их в ступке. Получен-

ную смесь всыпать в пробирку, укрепить пробирку вертикально в штативе и 

затем сильно подогреть в одном месте у дна. Как только смесь начнет рас-

каляться, горелку отставить. Написать уравнение реакции. 
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23.2.3. Реакция разложения 
 

Положить в пробирку немного зеленого порошка основного карбона-

та меди. Закрыть пробкой с газоотводной трубкой, укрепить горизонтально 

в штативе и опустить газоотводную трубку в известковую воду. 

Как изменяется цвет порошка, прозрачность раствора известковой во-

ды, какие изменения на стенках пробирки? Написать уравнения химических 

реакций. 
 

23.2.4. Реакция обмена 
 

Налить в пробирку раствор хлористого бария и прибавить к нему рас-

твор сульфата натрия. По какому признаку можно сделать вывод, что реак-

ция обмена прошла? Написать молекулярное и ионное уравнения реакции. 
 

23.2.5. Реакция замещения 
 

Налить в пробирку раствор медного купороса. Опустить очищенный 

железный гвоздь. Через некоторое время вынуть гвоздь и наблюдать изме-

нения, происшедшие с ним. Составить уравнение. 

 

23.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

23.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

Дописать уравнения реакций и определить тип реакции: 

CaCl2 + Na3PO4  → ; CaO + CO2 → ; 

KOH + H2SO4 → ; CO + O2 → ; 

Fe(OH)3 →
ot ; Fe + H2O  →

ot ; 

CuO + H2 → ; NaHCO3 →
ot . 
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24. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 23* 

РАСТВОРИМОСТЬ ВЕЩЕСТВ 

 

Цель работы – получить понятие о растворимости веществ в насы-

щенных и ненасыщенных растворах. 

 

24.1. Краткие теоретические сведения 

 

Растворимость – это способность веществ растворяться в том или 

ином растворителе. Мерой растворимости служит концентрация его насы-

щенного раствора. Растворимость выражают коэффициентом растворимо-

сти R, который показывает число граммов вещества, приходящихся на 100 г 

растворителя в насыщенном растворе при данной температуре. Например: 

растворимость поваренной соли при 20 оС составляет:  

36 г на 100 г воды →  C20
NaCl

o
R   = 36 г/100 г Н2О. 

Различают хорошо растворимые вещества (> 10 г вещества в 100 г 

растворителя), малорастворимые (< 1 г вещества на 100 г растворителя) и 

практически нерастворимые (< 0,01 г вещества растворяется в 100 г раство-

рителя). Обычно в полярных растворителях лучше растворяются вещества с 

ионным и ковалентным полярным типом связи. 

Процесс растворения кристаллического вещества в жидком раствори-

теле представляет собой два одновременно протекающих процесса. 

I процесс. Разрушение кристаллической решетки. При этом разруша-

ется связь между молекулами (атомами, ионами) в растворяемом веществе, 

что связано с затратой энергии (∆Нреш > 0, т.е. происходит эндотермический 

процесс). 

Энтальпия кристаллической решетки ∆Нреш – это изменение энергии 

системы в результате разделения 1 моля кристаллического вещества на от-

дельные молекулы или ионы. 
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В результате первого процесса происходит разрушение кристалла и 

распределение молекул или ионов между молекулами растворителя. 

II процесс. Взаимодействие молекул растворителя с молекулами или 

ионами растворенного вещества. При таком взаимодействии образуются 

соединения, называемые сольватами, а в случае, когда растворителем явля-

ется вода, – гидратами. 

При гидратации (сольватации) возникают связи между частицами 

растворенного вещества и растворителя, сопровождающиеся выделением 

энергии, – экзотермический процесс. Энтальпией гидратации ∆Hh называ-

ется изменение энтальпии системы в процессе растворения 1 моля вещества 

в бесконечно большом количестве воды при стандартных условиях 

(∆Нh<0).  

Энтальпия (теплота) растворения является суммой энтальпии кри-

сталлической решетки и энтальпии гидратации: 

∆Hраств = ∆Hреш + ∆Hh 

Если ∆Hh  по абсолютной величине превосходит ∆Hреш, то процесс раство-

рения сопровождается выделением тепла (∆Hраств < 0), а если ∆Hреш превос-

ходит ∆Hh по абсолютной величине, то процесс растворения эндотермиче-

ский (∆Hраств > 0). 

Процесс растворения сопровождается значительным возрастанием эн-

тропии системы (∆Sраств > 0), так как в результате равномерного распреде-

ления частиц одного вещества в другом увеличивается неупорядоченность 

системы. 

Возможность самопроизвольного протекания процесса растворения 

можно определить, вычислив изменение изобарного потенциала системы 

о
раствG∆  по уравнению Гиббса: 

. SТНG раствраств
о
раств ∆−∆=∆  
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Если изменение изобарного потенциала системы отрицательно, то 

растворение протекает. 

Растворимость веществ зависит от температуры. Растворение боль-

шинства солей сопровождается поглощением теплоты. Прилагая принцип 

Ле Шателье к равновесию: 

Кристалл + Растворитель = Насыщенный раствор ± ∆Н, 

приходим к выводу, что в тех случаях, когда вещество растворяется с по-

глощением энергии, повышение температуры приводит к увеличению его 

растворимости. В случае же экзотермического процесса растворимость с 

ростом температуры понижается. 

Зависимость между растворимостью веществ и температурой удобно 

изображать графически в виде кривых растворимости (рис.9) 

 

Рис.9. Кривые растворимости различных солей 

 

10

20

30

50

40

60

90

70

80

100

Растворимость,
г на 100 г воды

10 20 30 5040 60 9070 80 100 Ct о

Pb(N
O

)
3

2 NH4
Cl

K
N

O3

CuSO4

KClO3 HgCl2

NaCl



 137

Так как процесс растворения газа в жидкости сопровождается выде-

лением тепла и уменьшением объема, то согласно принципу Ле Шателье 

растворимость газа в жидкости увеличивается при повышении давления и 

при понижении температуры. 

Зависимость растворимости газа от давления выражается законом 

Генри – растворимость газа в жидкости при постоянной температуре прямо 

пропорциональна давлению: 

Х = К Р, 

где  Х – растворимость газа, мл в 1 мл жидкого растворителя; 

Р – давление; 

К – коэффициент, характеризующий природу компонентов. 
 

24.2. Экспериментальная часть 
 

24.2.1. Приборы и реактивы 
 

Электрические плитки, стаканы емкостью 150 мл, сухие пробирки, 

вата, порошкообразные Na2S2O3 и CH3COONa, пипетки. 
 

24.2.2. Получение пересыщенного раствора 
 

а) Сухую пробирку до 1/4  ее объема наполнить кристаллами тио-

сульфата натрия, прибавить 1 каплю воды, содержимое пробирки осторож-

но нагревать до растворения всей соли, опуская пробирку в стакан с горя-

чей водой. На стенках пробирки не должно быть кристалликов соли. За-

крыть пробирку ватным тампоном и медленно охладить раствор до комнат-

ной температуры. 

б) Открыть пробирку и внести в раствор маленький кристаллик («за-

травку») той же соли: происходит кристаллизация соли из пересыщенного 

раствора. Отметить разогревание раствора при кристаллизации («проба ру-

кой»). 
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24.2.3. Проведение аналогичного опыта с ацетатом натрия 

(брать 2 капли воды) 

 
Растворы с кристаллами слить в специальную склянку. Почему при 

выпадении из пересыщенного раствора твердой фазы выделяется тепло? 

Отметить в журнале сделанные наблюдения. 

Построить кривую растворимости Pb(NO3)2 и определить раствори-

мость при 37 оС, пользуясь следующими данными: 

Температура, оС 10 20 30 40 50 60 

Растворимость, г на 100 л воды 44,5 52,2 60,8 78,6 88,0 97,6 

 

24.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

24.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

1. Выразить в процентах концентрацию насыщенного при 20 оС рас-

твора хлорида натрия. 

2. В 500 г воды растворено при нагревании 300 г хлорида аммония 

NH4Cl. Сколько граммов хлорида аммония выделится из раствора при 

охлаждении его до 15 оС? 

3. Сколько литров воды потребуется для растворения 100 г сулемы 

HgCl2 при 20 оС? 

4. Сколько граммов бертолетовой соли KClO3 выкристаллизуется из 

70 г насыщенного при 80 оС раствора, если его охладить до 10 оС? 

5. При какой температуре растворимость нитрата свинца Pb(NO3)2 и 

растворимость нитрата калия одинаковы? 

6. При какой температуре 20 %-й раствор сульфата меди будет насы-

щенным? 
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7. Определить, будет ли растворяться NaCl в стандартных условиях, 

если известно, что ∆Нреш.NaCl = 774 кДж/моль; 

∆Нh NaCl = -774 кДж/моль; 

∆Sраств.NaCl = 43,6 Дж/(моль·К). 

 

25. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 24* 
 

КОЛЛОИДНЫЕ РАСТВОРЫ 
 

Цель работы: составить представление о свойствах коллоидных рас-

творов и способах получения их. 
 

25.1. Краткие теоретические сведения 
 

Растворы представляют собой дисперсную систему, состоящую из 

мельчайших частиц вещества, равномерно распределенных в другом веще-

стве. Дисперсные системы отличаются между собой степенью дисперсно-

сти, то есть размерами распределенных частиц. В истинных растворах рас-

пределенными частицами являются молекулы и ионы растворенного веще-

ства. 

Коллоидные растворы представляют собой системы, в которых дис-

персная фаза с частицами величиной от 10-5 до 10-7 см взвешена в дисперси-

онной среде. 

По размерам частиц коллоидные растворы занимают среднее положе-

ние между грубыми взвесями и истинными растворами. Поэтому их можно 

получить либо дроблением крупных частиц (дисперсионные методы), либо 

конденсацией молекул в коллоидные частицы (конденсационные методы). 

Наименьшее количество коллоидного вещества, способное к самостоятель-

ному существованию и определяющее все основные свойства коллоидной 

системы, называется мицеллой. В состав мицеллы входят: 1) ядро кристал-

лической структуры или аморфного строения; 2) двойной электрический 
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слой из сольватированных (гидратированных) ионов; 3) диффузная часть 

двойного слоя из противоионов. Ион, входящий в ядро частицы и опреде-

ляющий его заряд, называется потенциалообразующим. Свободные ионы 

противоположного знака, окружающие заряженную частицу, называются 

противоионами. Например, мицеллу гидроксида железа (III) можно пред-

ставить следующей схемой: 

{m[Fe(OH)3]n Fe3+ 3(n-x)Cl¯ }3 3xCl¯ , 

                                            гранула 

                                                 мицелла 

где  m[Fe(OH)3]  – ядро мицеллы; 

Fe3+ – ионы, прочно адсорбированные на ядре (потенциалоопределяю-

щие ионы); 

3(n-x)Cl¯  – часть противоионов, входящих в адсорбционный слой; 

3xCl¯  – ионы, образующие внешний слой. 

Мицелла кремниевой кислоты имеет строение: 

{m[SiO2]n SiO3
2-(n-x)H+}2xH+, 

где m  » n. 

По отношению коллоидных частиц к окружающей их дисперсионной 

среде коллоидные растворы делятся на лиофильные (для водных растворов 

– гидрофильные) и лиофобные (соответственно – гидрофобные). Характер-

ным свойством веществ, образующих лиофильные коллоиды, является их 

способность поглощать данную жидкость при соприкосновении с ней – 

способность набухать с образованием геля (студня). 

Лиофобные коллоиды получаются из веществ, практически нераство-

римых в данной жидкости, и представляют собой мельчайшую взвесь кри-

сталликов вещества. 

В коллоидных растворах частицы участвуют в броуновском движе-

нии, силы тяжести для них невелики и они могут находиться сколь угодно 

долго во взвешенном состоянии. Устойчивость, связанная с силой тяжести 

и размерами частиц, называется седиментационной. Седиментационно 
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устойчивы все коллоидные растворы, так как размер их частиц очень мал и 

силы тяжести невелики. 

Коагуляция – укрупнение частиц за счет их слипания под влиянием 

молекулярных сил притяжения. Коагуляция происходит под действием 

электролитов (иногда неэлектролитов), при изменении температуры, при 

механическом воздействии, облучении элементарными частицами и т.д. 

Минимальная концентрация электролита, вызывающая явную и быструю 

коагуляцию, называется порогом коагуляции (она выражается в миллимо-

лях на литр коллоидного раствора). Коагуляционная способность электро-

лита связана с валентностью ионов (чем выше валентность, тем меньшая 

концентрация электролита соответствует порогу коагуляции). Коагулиру-

ющий ион должен иметь заряд, противоположный заряду частицы. 

Коагуляция гидрофобных коллоидных растворов ведет к образованию 

рыхлого осадка, почти не включающего в себя окружающую жидкость, и 

обычно является необратимым процессом. 

Коагуляция гидрофильных коллоидов приводит к выделению частиц, 

захватывающих большое количество окружающей жидкости, и образова-

нию студней (гелей). Этот процесс обратим для лиофильных коллоидных 

растворов. 

 

25.2. Экспериментальная часть  
 

25.2.1. Приборы и реактивы 

 

Стакан на 50 мл, стеклянная палочка, пипетка. Растворы: 0,1 н – NaCl, 

Na2SO4, FeCl3, Na2HPO4, CuSO4; насыщен. Na2SiO3; конц. HCl (ρ = 1,19). 

 

25.2.2. Получение коллоидного раствора гидроксида железа (III) 
 

В стакан емкостью 50 мл налить 20 мл дистиллированной воды и 

нагреть воду до кипения, после чего нагревание прекратить. В прокипячен-
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ную воду при перемешивании стеклянной палочкой постепенно внести 30 

капель раствора хлорида железа (III). Полученный раствор снова нагреть и 

кипятить в течение 1-2 мин. Отметить цвет образовавшегося золя гидрокси-

да железа. 

Написать молекулярное и ионное уравнения реакции гидролиза хло-

рида железа (III). Написать формулу мицеллы гидроксида железа (III). Ка-

ков знак заряда ее гранулы? 
 

25.2.3. Коагуляция золя гидроксида железа (III) электролитами 
 

Налить в 3 пробирки по 1-3 мл полученного в предыдущем опыте 

гидрозоля железа (III). По каплям прибавить растворы: 

а) в первую пробирку – хлорида натрия 0,1 н; 

б) во вторую – сульфата натрия 0,1 н; 

в) в третью – гидрофосфата натрия 0,1 н. 

Считать число капель до появления мути или осадка. Как влияет за-

ряд коагулирующего иона на время, проходящее до начала коагуляции? 
 

25.2.4. Взаимная коагуляция золей 
 

Налить в пробирку до 2/3 ее объема сероводородной воды и внести в 

нее одну каплю раствора сульфата меди. Отметить цвет полученного кол-

лоидного раствора сульфида меди. Написать уравнение реакции образова-

ния сульфида меди. Составить формулу мицеллы сульфида меди, учитывая, 

что на поверхности коллоидной частицы адсорбируются ионы HS¯ , полу-

чающиеся в результате диссоциации сероводорода: 

H2S �  HS¯  + H+. 

Половину полученного коллоидного раствора сульфида меди отлить в 

другую пробирку и добавить такой же объем коллоидного раствора гидрок-

сида железа (III), полученного в опыте п.25.2.2. Почему произошла коагу-

ляция? 
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25.2.5. Получение геля кремниевой кислоты из золя 
 

В пробирку с 4-5 каплями концентрированной соляной кислоты 

(плотность 1,19 г/см3) внести 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный золь кремниевой кислоты нагреть слабым пламенем 

горелки до перехода в гель. Какое значение имеет нагревание? Коагуляция 

каких коллоидов приводит к образованию гелей? 
 

25.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

25.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Какими способами можно отличить коллоидный раствор от истин-

ного? 

2. Коллоидный  раствор  иодида  серебра  был  получен  добавлением 

1 мл 0,001 н раствора иодида калия к 1,2 мл раствора нитрата серебра той 

же концентрации. Написать уравнение реакции образования  иодида сереб-

ра и формулу его мицеллы. Какие ионы будет адсорбировать коллоидная 

частица иодида серебра в том случае, если при получении коллоидного рас-

твора в избытке окажется иодид калия? 

3. Составить формулу мицеллы сульфида кадмия, полученной в из-

бытке H2S. 

4. Составить формулу мицеллы сульфида меди, полученной в избытке 

H2S. 

5. К золю гидроксида железа (III) добавлены в раздельных сосудах 

одинаковые объемы 0,1 М растворов KCl, K2SO4 и K3PO4. В каком случае 

коагуляция наступила раньше? Почему? 
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6. Составить формулу мицеллы хлорида серебра, полученную в из-

бытке NaCl. 

26. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 25* 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЖЕСТКОСТИ ВОДЫ 
 

Цель работы: ознакомиться с методами определения жесткости воды. 
 

26.1. Краткие теоретические сведения [1,  c.616-619] 
 

Природная вода, содержащая в растворе большое количество солей 

кальция и магния, называется жесткой водой. 

Жесткость подразделяется на карбонатную и некарбонатную. Первая 

из них обусловлена присутствием гидрокарбонатов кальция и магния: 

Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2; вторая – присутствием солей сильных кислот – 

сульфатов или хлоридов кальция и магния: CaSO4, MgSO4, CaCl2, MgCl2. 

При длительном кипячении воды карбонатная жесткость устраняется, по-

этому она называется временной: 

Ca(HCO3)2  �  CaCO3↓ + CO2↑ + H2O. 

Количественно временную жесткость характеризуют содержанием 

гидрокарбонатов, удаляющихся из воды при ее кипячении в течение часа. 

Жесткость, остающаяся после такого кипячения, называется постоянной 

жесткостью. 

Жесткость воды выражают суммой миллиэквивалентов ионов кальция 

и магния, содержащихся в 1 л воды. Один миллиэквивалент жесткости от-

вечает содержанию 20,04 мг/л Са2+ или 12,16 мг/л Mg2+. 

Сумма временной и постоянной жесткости составляет общую жесткость 

воды: 

,
12,16

][Mg

20,04

][Ca
Ж

22

В

++

+=  

где Жв – общая жесткость воды, мэкв/л; 

[Ca2+] – концентрация ионов кальция, мг/л; 

[Mg2+] – концентрация ионов магния, мг/л. 

100o 
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Вода с жесткостью менее 4 мэкв/л называется мягкой, от 4 до 8 мэкв/л 

– средней и от 8 до 12 мэкв/л – жесткой. 

Присутствие в воде значительного количества солей кальция или маг-

ния делает воду непригодной для многих технических целей. 

Жесткая вода не дает пены с мылом, так как содержащиеся в мыле 

растворимые натриевые соли пальмитиновой и стеариновой кислот перехо-

дят в нерастворимые кальциевые соли тех же кислот: 

2C17H35COONa + CaSO4 = (C17H35COO)2Ca + Na2SO4. 
                      стеарат натрия                     стеарат кальция 

Удаление солей Mg2+ и Са2+ называется водоумягчением. 

Для устранения жесткости применяют методы осаждения и ионного 

обмена. Путем осаждения катионы Mg2+ и Са2+ переводят в малораствори-

мые соединения, выпадающие в осадок. Это достигается либо кипячением 

воды, либо химическим путем – введением в воду соответствующих реаген-

тов. При кипячении гидрокарбонаты кальция и магния превращаются в 

CaCO3 и (MgOH)2CO3: 

Ca(HCO3)2  �  CaCO3↓ + CO2↑ + H2O, 

2Mg(HCO3)2   =    (MgOH)2CO3↓ + 3CO2↑ + H2O, 

в результате чего устраняется только карбонатная жесткость. 

При химическом методе осаждения чаще всего в качестве осадителя 

пользуются известью или содой (иногда фосфатом натрия, бурой): 

CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3↓ + Na2SO4; 

Ca(HCO3)2 + Na2CO3 = CaCO3↓ + 2NaHCO3; 

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = CaCO3↓ + 2H2O; 

Mg(HCO3)2 + 2Ca(OH)2 = Mg(OH)2↓ + CaCO3↓ + 2H2O; 

3CaSO4 + 2Na3PO4 = Ca3(PO4)2↓ + 3 Na2SO4. 

Один из наиболее современных способов устранения жесткости воды 

основан на применении ионитов – веществ, содержащих в своем составе 

подвижные ионы, способные обмениваться на ионы внешней среды. Иони-

100o
С 

100o
С 
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ты делятся на две группы. Одни из них обменивают свои катионы на катио-

ны среды и называются катионитами, другие обменивают анионы и назы-

ваются анионитами. 

Состав катионитов условно можно выразить общей формулой: 

Na2R или H2R, 

где  Na+ и H+ – подвижные катионы; 

R2- – частица, несущая отрицательный заряд. 

Если пропускать воду через слой катионита, то ионы Na+ и H+ будут 

обмениваться на ионы кальция и магния. Схематически эти процессы вы-

ражаются уравнениями: 

Ca2+ + Na2R = 2Na+ + CaR; 

Mg2+ + Na2R = 2Na+ + MgR; 

Ca2+ + H2R = 2H+ + CaR. 

Жесткость воды при этом устраняется. Чтобы удалить из воды нако-

пившиеся ионы водорода, изменяющие рН раствора, воду пропускают через 

аниониты R-OH или R-NH2, содержащие одну из основных групп: 

R-OH + H+ → R+ + H2O; 

R-NH2 + H+ → R- +
3NH . 

 
26.2. Экспериментальная часть 

 

26.2.1. Приборы и реактивы 
 
Электроплиты, бюретки  емкостью  25 мл, мерные колбы емкостью 

100 мл, конические колбы емкостью 250 мл, воронки для бюреток, индика-

тор метиловый оранжевый, 0,1 н раствор соляной кислоты, щелочная смесь 

(составляется из одинаковых объемов 0,1 н растворов NaOH и Na2CO3). 
 

26.2.2. Определение временной жесткости 
 

Способ основан на реакции между соляной кислотой и гидрокарбона-

тами: 

Ca(HCO3)2 + 2HCl = CaCl2 + 2CO2. 
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При титровании кислотой добавленный в воду индикатор метиловый 

оранжевый изменит окраску, как только в растворе появится очень неболь-

шой избыток кислоты. 

Отмерить с помощью мерного цилиндра в две колбы по 100 мл водо-

проводной воды и прибавить в каждую по 2-3 капли метилового оранжево-

го. Одна из колб будет служить контрольной. Во вторую колбу приливать 

из бюретки по каплям 0,1 н раствор соляной кислоты до тех пор, пока от 

одной капли кислоты окраска из желтой превратится в оранжево-розовую 

(цвет сравнивать с цветом в контрольной колбе). Титрование повторяют 2-3 

раза. Расхождение в объеме кислоты при титровании не должно превышать 

0,05 мл. Для расчетов принимают средний результат. 

Расчет временной жесткости воды производить по формуле 

,
V

1000VN
Ж

воды

HClHCl
воды

⋅
=  

где  Жводы – временная жесткость воды, мэкв/л; 

NHCl – нормальная концентрация раствора кислоты; 

VHCl – объем раствора кислоты, мл; 

Vводы – объем воды, мл. 

 
26.2.3. Определение общей жесткости воды 

 
Способ основан на осаждении ионов Ca2+ и Mg2+ раствором щелочной 

смеси, состоящей из NaOH и Na2CO3: 

Ca(HCO3)2 + 2NaOH → CaCO3↓ + Na2CO3 + H2O; 

CaSO4 + Na2CO3 → CaCO3↓ + Na2SO4. 

Щелочную смесь берут в избытке. Непрореагировавшая часть смеси 

определяется титрованием соляной кислотой. Зная, сколько щелочной сме-

си ушло на титрование солей Ca2+ и Mg2+, вычисляют общую жесткость во-

ды. 

Отмерить мерным цилиндром в колбу 100 мл испытуемой воды и 

прибавить к ней 20 мл 0,1 н раствора щелочной смеси (10 мл 0,1 н NaOH и 
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10 мл 0,1 н Na2CO3). Кипятить раствор в течение 3 мин, дать ему остыть и 

охлажденный раствор профильтровать через складчатый фильтр. К филь-

трату добавить 2-3 капли метилового оранжевого и титровать 0,1 н раство-

ром соляной кислоты до перехода окраски в оранжево-розовую. 

Вычислить общую жесткость воды: 

,
V

1000)VN-VN(
Ж

воды

HClHClщщ
o =  

где  Жо – общая жесткость воды, мэкв/л; 

Nщ – нормальная концентрация раствора щелочной смеси; 

Vщ – объем раствора щелочной смеси, мл; 

NHCl – нормальная концентрация раствора кислоты; 

VHCl – объем раствора кислоты, израсходованной на титрование, мл; 

Vводы – объем воды, мл. 

Вычислить постоянную жесткость: 

Жесткость постоянная = Жесткость общая – Жесткость карбонатная. 

К какому типу жесткости относится исследованная вода? 

 
26.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
26.4. Задачи и вопросы для самостоятельной работы 

 
1. Что такое временная и постоянная жесткость? В каких единицах 

она измеряется? 

1. Как устраняется карбонатная и постоянная жесткость воды? 

2. Почему жесткая вода непригодна для многих технических целей? 

3. Почему жесткая вода непригодна для многих технических целей? 
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4. Вычислить жесткость воды, зная, что для  ее  устранения  пошло 

265 г Na2CO3 в расчете на 1 м3 воды. 

5. Жесткость воды, содержащей только гидрокарбонат кальция, равна 

1,785 мэкв/л. Определить массу Ca(HCO3)2 в 1 л воды. 

6. Жесткость воды 3,5 мэкв/л. Какое количество соды необходимо 

внести в 3 м3 воды для устранения жесткости? 

7. Рассчитать жесткость воды, в 4 л которой содержится 1,296 г 

Ca(HCO3)2. 

 

27. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА   26* 

 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ 

ПОДГРУПП ТИТАНА, ВАНАДИЯ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы – связать особенности строения атома, физические кон-

станты элементов побочных подгрупп IV и V групп с химическими свой-

ствами соединений. 

 
27.1. Теоретическая часть 

 
Титан, ванадий и их аналоги относятся к элементам d-семейства. 

Атомы имеют в наружном слое по 2 электрона, а заполнению подвергается 

предыдущий d -подуровень. Отсюда металлические свойства элементов. 

Физические свойства элементов отражены в табл. 13. 

Сравнение физических констант показывает, что металлические свой-

ства в подгруппах d-металлов сверху вниз ослабевают, увеличивается 

устойчивость их в агрессивных средах. 

Общим для данных металлов является их способность покрываться на 

воздухе защитным оксидным слоем. Поэтому в обычных условиях металлы 

малоактивны. Нагревание и раздробление активизируют металлы. В этих 

условиях они реагируют с галогенами: азотом, серой, фосфором, углеродом, 



 150

кремнием. Ti ,Zr, Нf способны поглощать значительные количества водоро-

да. Присутствие гидридов в металлах (состав их МеН2) повышает хрупкость 

сплавов. Образование нитридов и карбидов в сплавах способствует повы-

шению твердости и тугоплавкости. 

Таблица 13  

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-
ряд 
ядра 

Элект-
ронная 
форму-
ла 

Rат, 
нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

Степень 
окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

Ti +22 3d24s2 0,146 658 -1,63 4,505 1953 +2,+3,+4 0.6 

Zr +40 4d25s2 0,160 660 -1,43 6,45 2125 +2,+3,+4 0,025 

Hf +72 5d26s2 0,159 675 -1,57 13,1 2495 +4,+2,+3 3,2·10-4 

V +23 3d34s2 0,134 650 -1,115 5,96 2190 +2,+3,+4,+5 15·10-3 

Nb +41 4d15s1 0,145 664 -1,1 8,57 2731 +5 2·10-3 

Ta +73 5d36s2 0,146 743 - 16,6 3273 +5 2·10-4 

 

Порошкообразные металлы подгруппы титана окисляются кипящей 

водой или водяными парами по схемам : 

Me + 4Н2О  →
C100o

 Ме(ОН)4 + 2H2↑; 

Me + 2Н2О  →
− C800600 o

МеО2  + 2Н2↑. 

Одним из наиболее активных растворителей этих металлов является 

раствор плавиковой кислоты любой концентрации:  

2Ме + 6 HF  =  2MeF3 + 3Н2↑. 

Растворы кислот соляной и разбавленной серной окисляют металлы 

подгруппы титана до степени окисления +3, а металлы подгруппы ванадия, 

благодаря поверхностной оксидной пленке, не реагируют ни с водой, ни с 

растворами кислот. 

Азотная кислота способна окислять металлы и особенно активно при 

нагревании : 
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3Ti + 4НNO3 + Н2O  =  3H2TiO3 + 4NO↑; 
титановая 
 кислота 

3V + 5HN03  =  ЗНVO3 + 5NO↑ + Н2О. 
ванадиевая 
кислота  

Металлы подгруппы титана способны растворяться в царской водке: 

ЗМе + 4HNO3 + I2HCI = 3MeCI4 + 4NO↑ + 8H2O. 

Лучшим растворителем для металлов обеих групп является смесь 

азотной и плавиковой кислот : 

3Me + 5HNO3 + 21HF = 3H2[MeF7] + 5NO↑ + 10H2O. 

Со щелочами металлы реагируют либо при нагревании: 

Ti + 2NaOH + H2O = Na2TiO3 + 2H2↑, 

либо при сплавлении:  

4V + 4КОН + 5О2 - 4KVO3 + 2Н2О. 

Характер оксидов зависит от степени окисления элемента (табл.14). 

Таблица 14 

Свой-

ства 
Оксиды Гидроксиды Соли 

Основ-

ные 

TiO, Ti2O3, 

VO, V2O3 
Ме(0Н)2, Mе(ОН)3 MeX2, MeX3 

Амфо-

терные 

TiO2, VO2 Ti(OH)4  �  H2TiO3 

титановая 
 кислота 

V(OH)4  �  H2V4O9 
тетраванади- 
евая кислота 

Ti(S04)2 – сульфат титана(IV) 

Na2TiO3 – титанат натрия 

(получается при сплавлении) 

VOCI2 – хлорид ванадила 

Кислот-

ные 

V2O5 Н3VO3 – метаванадиевая 
кислота 

Н3VO4 – ортованадиевая 
кислота 

NaVO3 

                            ванадаты 

Na3VO4 
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Соли подвергаются гидролизу : 

Т1С14 +  Н2О  �  TiOCI2 + 2HCI ; 

Т14+ + НОН  �   TiO2+  +  2Н+ ,   рН < 7 ; 
катион титанила 

V4+ + HOH  �  VO2+  +  2H+ . 
катион ванадила 

Окислительно-восстановительные свойства соединений также нахо-

дятся в зависимости от степени окисления элемента. С низшей степенью 

окисления – восстановители : 

TiCl3 + FeCl3 = TiCl4 + FeCl2, 

а с высшей – окислители (в кислой среде) : 

2Ti(SO4)2 + Zn = Ti2(SO4)3 + ZnSO4. 

При этом ванадаты восстанавливаются постепенно 

I.  2NaVO3 + Zn + 4H2SO4 = 2VOSO4 + ZnSO4 + Na2SO4 + 4H2O. 
    желтый                              голубой 

II. 2VOSO4 + Zn + 2H2SO4 = V2(SO4)3
 + ZnSO4 + 2H2O. 

зеленый 

III. V 2(SO4)3
 + Zn = 2VSO4 + ZnSO4. 

фиолет. 
 

27.2. Экспериментальная часть 

27.2.1. Реактивы 
 

Растворы H2S04 (4н), HCI (40 %), NaOH (4н), Ti(S04)2, кристалличе-

ский' NH4VO3, синий лакмус, гранулированный цинк. 

 

27.2.2. Получение гидроксида титана (IV) и исследование его свойств 

 

В две пробирки внести по 3 капли раствора сульфата титана (IV) и по 

столько же 4 н раствора щелочи. Отметить цвет выпавшего осадка гидрок-

сида Ti (IV). Написать уравнение реакции его образования. 
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В одну пробирку прибавить 5-6 капель 4 н раствора серной кислоты, 

Наблюдать растворение осадка. Во вторую пробирку прибавить 5-6 капель 

4 н раствора щелочи. Растворяется ли осадок в избытке щелочи ? 

Сделать вывод, какие свойства Ti(OН)4 преобладают. 

 
27.2.3.  Гидролиз сульфата титана 

 
Внести в пробирку 3-4 капли раствора сульфата титана (IV) и такой 

же объем дистиллированной воды. Кипятить раствор 2-3 мин и наблюдать 

выпадение белого осадка ТiO(OН)2. 

Написать уравнения реакций гидролиза сульфата титана на холоде 

(по II ступени) и при нагревании (по IV ступени). 

 
27.2.4.  Восстановление сульфата Тi (IV) цинком 

 
В пробирку с раствором сульфата титана (IV) внести кусочек цинкa. 

Содержимое пробирки осторожно нагреть до окрашивания раствора в фио-

летовый цвет, характерный для иона титана (III). Написать уравнение реак-

ции. 

 
27.2.5. Получение и свойства оксида ванадия (У) 

 
Поместить небольшое количество ванадата аммония в фарфоровый 

тигель и сильно нагреть его до прекращения выделения аммиака. После 

охлаждения тигеля растворить полученный оксид в воде и проверить рас-

твор на лакмус. Написать уравнения реакций. 

 
27. 2.6. Окислительные свойства ванадатов 

 
К насыщенному раствору ванадата аммония (12-15 капель) добавить 

4-5 капель концентрированной соляной кислоты (плотностью 1,19 г/мл ) и 

2-3 кусочка цинка. Наблюдать последовательное изменение окраски рас-

твора. При каждом появлении новой окраски перенести по 3 капли раствора 

в чистые пробирки. Отметить и объяснить изменение желтой окраски на зе-
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леную, голубую и снова зеленую, затем – на фиолетовую окраску раствора. 

Написать уравнения реакций последовательного восстановления соедине-

ний ванадия. 

 
27.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
27.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Составить уравнения следующих реакций : 

Ti + Cl2 → ;      Zr + HNO3 + HCl → ;      Nb + HNO3 + HF → . 

2. Дописать и уравнять следующие схемы реакций : 

TiO2 + Mg →
ot ;          TiCl4 + HCl + Zn → ;      

Ti(SO2)2 + H2O → ;          VO2 + H2SO4 → ;     

VO2 + NaOH → ;             NaVO3 + H2SO4 + H2S → ; 

NH4VO3 + HCl + KI → . 

 
28. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА   27* 

 
СВОЙСТВА ХРОМА И ЕГО СOЕДИНЕНИЙ 

 
Цель работы – изучить химические свойства хрома, свойства его со-

единений. Познакомиться с применением металлов в технике. 

 
28.1. Краткие теоретические сведения 

 
Хром, молибден, вольфрам – элементы VI группы побочной подгруп-

пы периодической системы элементов. Физические свойства хрома, молиб-

дена и вольфрама приведены в табл. 15. 
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Таблица 15 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-
ряд 
ядра 

Элект-
ронная 
формула 

Rат, 
нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

Степень 
окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

Cr 24 ...3d54s1 0,127 652 -0,74 7,2 2123 +2,+3,+6 6·10-3 

Mo 42 ...4d55s1 0,139 688 -0,2 10,2 2894 +4, +6 3·10-4 

W 74 ...5d46s2 0,140 770 -0,05 19,2 3663 +4, +6 6·10-4 

 

При обычной температуре эти металлы не взаимодействуют с кисло-

родом. Хром сохраняет пассивность в широком интервале температур за 

счет устойчивой оксидной пленки. При горении в кислороде порошкооб-

разный хром образует оксиды : СгО, Cr2O3. Молибден и вольфрам реагиру-

ют при температурах выше 773-873 К, образуя оксиды: MoO2, MoО3 и WO2, 

WO3. Все металлы реагируют с фтором на холоде; с хлором – при нагрева-

нии, с бромом – только хром и молибден; с йодом – только хром. Молибден 

и вольфрам дают высшие гекcагалиды (MoF6, WF6), хром таких соединений 

не образует. Хром поглощает водород, молибден и вольфрам поглощают 

водород  при  Т > 1473  К.   С  азотом  хром,  молибден  и   вольфрам   при  

Т > 1273 К образуют нитриды состава Ме2N, МеN. При высоких температу-

рах с углеродом образуются разнообразные карбиды : Сr4С, Cr3С2, Мо2С, 

MoC, W2C и WC. При обычных условиях металлы не взаимодействуют с 

водой. Хром растворяется в соляной и разбавленной серной кислотах, вы-

тесняя водород: 

Cr + 2HCl → CrCl2 + H2 ↑; 

Cr + H2SO4 → CrSO4 + H2 ↑. 

Азотная кислота пассивирует хром :  

2Cr + 6HNO3 → Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O. 

Молибден растворяется в НNO3 :  

Мо + 2HNO3  →  МоО3 + 2NO + H2O . 
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Вольфрам растворяется в азотной кислоте в присутствии плавиковой 

HF или соляной HCI кислот :  

W + 2HNO3 + 6HF → WF6 + 2NO + 4H2O. 

В присутствии окислителей вольфрам реагирует с расплавом щелочи:  

2W + 4NaOH + 3O2 → 2Na2WO4 + 2H2O. 

Химический характер гидроксидов хрома соответствует характеру 

оксидов : Сг(OН)2 – основание, нерастворимое в воде, растворимое в кисло-

тах:  

Сг(OН)2 + 2H+ → Cr2+ + 2Н2O. 

Свежеосаждённый Сг(OН)3 обладает амфотерными свойствами :  

Cr2(SO4)3 +6NaOH → 2Сг(OН)3 + ЗNа2SO4; 

Сг(OН)3 + 3HCI → СгС13 + 3Н2O. 

Сr(OН)3 + 3NaОН → Na3[Cr(OH)6] (гексагидроксо(III) хромат натрия). 

Оксиду СгО3 соответствуют кислоты : хромовая Н2СrO4 (соли – хро-

маты), двухромовая – Н2Сr2O7, (соли – дихроматы). Хромовые кислоты су-

ществуют только в растворах. Хроматы легко переходят в дихроматы и 

наоборот при изменении рН раствора : 

2К2СrO4 + H2SO4   →
< 7pH

К2Сr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                                  оранжевый 

К2Сr2O7 + 2KOH  →
> 7pH

2К2СrO4 + H2O; 
оранжевый                               желтый 

Под действием сильных окислителей соединения хрома (III) перехо-

дят в соединения хрома (VI): 

.OH4NaBr6OCrNa2NaOH8Br3NaCrO2 24

6

2
o
2

3

2 ++→++
++

 

Соединения хрома (VI) – окислители, особенно в кислой среде. Вос-

становлениe хрома (VI) идет до хрома (III). Например : 

.OH4OSK4)SO(CrSOH4OSK3OCrK 24

6

234

3

42

4

3272
6

2 2 ++→++
++++

 

оранжевый                                          зеленый 
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Нитриды вольфрама, молибдена и хрома – твердые вещества, исполь-

зуемые для упрочнения поверхности других металлов. Карбиды металлов -

тугоплавкие, очень твердые вещества. Карбиды вольфрама почти не усту-

пают по твёрдости алмазу. В современном машиностроении хром, молиб-

ден и вольфрам применяются для легирования сталей (нержавеющих, по-

вышенной твердости, инструментальных, жаропрочных).  

 
28.2. Экспериментальная часть 

 
28.2.1. Приборы и реактивы 

 
Горелка, спички. Растворы: 2 н Cr2(SO4)3; 2 н NaOH; 2 н HCI; 3 % 

H2O2 ; 0,5 н К2СгO4; 0,5 н К2Сг2O7; 3 н H2SO4; Н2SO4 (1:1). Сухие вещества: 

NaNO2, FeSO4, Na2SO3. 

 
28.2.2. Получение гидроксида хрома и определение его свойств 

 
В две пробирки поместить по 3-4 капли раствора сульфата хрома (III) 

и добавить по каплям 2 н раствор едкого натра. В первую пробирку доба-

вить по каплям 2 н раствор соляной кислоты, во вторую – 2 н раствор щело-

чи NаОН до растворения осадка. 

 
28.2.3. Восстановительные свойства солей хрома (III) 

 
К полученному в опыте п. 28.2.2 раствору Nа[Сr(0Н)4] добавить 1-2 

капли щелочи и 3-5 капель 3 %-го раствора пероксида водорода H2O2. 

Нагреть смесь до изменения окраски. 

 
28.2.4.  Переход хромата калия в дихромат 

 

В пробирку внести 3-4 капли раствора хромата калия и прибавить по 

каплям 2 н раствор серной кислоты. 
 

28.2.5.  Переход дихромата калия в хромат 

В пробирку внести 3-4 капли раствора дихромата калия и прибавить 

по каплям 2 н раствор щелочи до изменения окраски. 
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28.2.6. Окислительные свойства дихроматов 
 

В три пробирки внести по 3-4 капли дихромата калия и такое же ко-

личество раствора серной кислоты (1:1). В первую пробирку добавить не-

сколько кристалликов нитрита натрия, во вторую – сульфата железа (II), а в 

третью – сульфита натрия. 

 
28.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
28.4. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 
1. Рассчитать тепловые эффекты (при 298 К) реакций и оценить воз-

можность их протекания : 

а)  Сг2О3(к)  +  2А1(к)  =  2Сr(к)  + А12О3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -1140            –               –        -1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =     81,4          28,3          23,7         51; 

б) MoO3(к)    + 2Al(к)    = 2Mo(к)    + Al2O3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -746               –               –           -1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =      78             28,3          28,7            51; 

в) WO3(к)      + 2Al(к)      =  W(к)     + Al2O3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -843               –                 –           1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =    76,1            28.3            32,6           51. 

2. Осуществить превращения: 

Cr2O3 → K2CrO4 → K2Cr2O7 → Cr2(SO4)3 → K3[Cr(OH)6]. 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

а) Cr2O3 + Na2CO3 + KClO3 → ; е) K2Cr2O7 + Zn + H2SO4 → ; 

б) NaCrO2 + Cl2 + NaOH → ; ж) Na2Cr2O7 + HCl(конц.) → ; 
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в) Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; з) K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4 → ; 

г) CrCl3 + NaBrO3 + NaOH → ; и) K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

д) Na[Cr(OH)4] + H2O2 + NaOH → ; к) K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 → . 

 

29. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 28* 

СВОЙСТВА МАРГАНЦА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ 

Цель работы: изучить химические свойства марганца, свойства его 

соединений. 

 

29.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Марганец, технеций, рений входят в побочную подгруппу VII группы 

периодической системы элементов. Физические свойства марганца, техне-

ция и рения приведены в табл. 16. 

Таблица 16 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

Заряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

Mn 25 ...3d54s2 0,130 717 -1,17 7,2-7,3 1520 
+2,+3,+4, 

+6, +7 
8·10-2 

Tc 43 ...4d55s2 0,136 702 +0,4 11,5 2400 +4, +7 – 

Re 75 ...5d56s2 0,137 769 +0,3 20,5 3448 +5, +7 9·10-8 

 

Порошкообразные марганец и рений сгорают в кислороде, образуя 

оксиды MnO2 и Re2O7. Компактные металлы пассивируются на воздухе. С 

галогенами марганец образует МnF2; рений с фтором – ReF6; с хлором – 

ReCI5. Марганец и рений при повышении температуры растворяют водород. 

При повышении температуры > 1200°С марганец и рений образуют нитри-
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ды: Mn2N3 , Re2N. С углеродом марганец реагирует в расплаве, образуя 

Мn3С. Порошкообразный марганец вытесняет водород из воды: 

Мn + 2Н2O → Мn(OН)2 + H2↑. 

Из раствора соляной и серной кислот марганец также вытесняет водо-

род :  

Мn + 2HCI → МnС12 + Н2 ↑; 

Мn + H2SO4 → MnSO4  + Н2 ↑. 

Марганец легко окисляется концентрированными азотной и серной 

кислотами : 

3Mn + 8HNO3 → 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

Мn + 2H2S04 → MnS04 + SO2 + 2H2O. 

Рений окисляется только азотной кислотой, образуя рениевую кисло-

ту : 

3Re + 7HNO3 → 3HReO4 + 7NO + 2H2O. 

Со щелочами рений в присутствии окислителей образует соли :  

2Re + 2КOН + 7/2 O2 → 2KReO4 + Н2O. 

Технеций, как и рений, растворяется в концентрированной азотной 

кислоте, образуя технециевую кислоту НТсО4. 

Марганец образует с кислородом соединения :  

 

 

Свойства оксидов рения аналогичны, Tc2O7 – кислотный. Химический 

характер гидроксидов соответствует характеру оксидов. При взаимодей-

ствии солей марганца (II) со щелочами образуется гидроксид бело-розового 

цвета : 

Mn2+ + 2OH¯   →  Mn(OH)2. 

На воздухе этот гидроксид буреет, окисляясь до Мn(OН)3, а затем – до 

Мn(OН)2O:  

4Мn(OН)2 + 2Н2O + O2   →  4Мn(OН)3 ; 

4Мn(OН)3 + O2   →  4Мn(OН)2O + 2Н2О. 

   Mn, Mn2O3,          MnO2,          MnO3, Mn2O7 . 
 

  основные        амфотерные        кислотные 
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При действии сильных окислителей Mn2+ переходит в МnО4¯  : 

;OH2)NO(Pb3PbSO2HMnO2HNO6PbO5MnSO2 2

2

23

2

4

7

43

4

2

2

4 +++→++
+++++

 

++→++
+++

3

7

43

5

3

2

4 NaNOHMnO2HNO16NaBiO5MnSO2  

.OH7)NO(Bi5SONa2 233

3

42 +++
+

 

Мn(OН)4 амфотерен, образует при растворении в кислотах соли: 

МnС14, Мn(SO4)2; при растворении в щелочах дает соли марганцоватистой 

кислоты : K4МnO4, Са2МnO4. Манганиты можно получить при сплавлении 

МnO2 со щелочами. В присутствии окислителей получаем соли марганцова-

той кислоты – манганаты: 

.OH2MnOK2KOH4OMnO2 2

6

422

4

2 +→++
++

 

Манганаты щелочных металлов растворимы в воде, ионы −2
4MnO  

окрашивают растворы в темно-зеленый цвет. Марганцовая кислота НМnО4 

– сильная кислота. Её соли – перманганаты – являются сильными окислите-

лями: 

2KMnO4 + 5K2SO3 + 3H2SO4 → 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O;        pH < 7 

2      MnO4¯  + 5e + 8H+  →  Mn2+ + 4H2O 

5      −2
3SO  - 2e + H2O  →  −2

4SO  + 2H+ 

2KMnO4 + 3K2SO3 + 3H2O → 2MnO(OH)2 + 3K2SO4 + 2KOH,     pH = 7; 

2KMnO4 + 3K2SO3 + 2KOH → 2K2MnO4 + K2SO4 + H2O,             pH > 7. 

При прокаливании соли марганцевой кислоты разлагаются : 

2KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2. 

Нитриды марганца Mn3N2, Mn2N – твердые, химически стойкие со-

единения, упрочняющие поверхность металла. Карбид марганца Mn3C об-

ладает высокой твердостью, что используется при легировании сталей. Ос-

новная масса марганца в виде ферромарганца (80-85% Мn, до 7 % С; 13-

18% Fe) идет для получения сталей и чугунов. 
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29.2. Экспериментальная часть 
 

29.2.1. Приборы и реактивы 
 

Горелка, спички, шпатель. Растворы : 2 н MnSO4, 2 н NаОН, 2 н HCI, 

HClконц. (ρ = 1,19 г/cм3). Сухие вещества : NaBiO3, MnO2, Na2SO3. 

 
29.2.2.  Гидроксид марганца (II) и его свойства 

 
В две пробирки внести по 2-3 капли раствора сульфата марганца и по 

2-3 капли 2 н раствора щелочи NаОН. Первую пробирку оставить на возду-

хе, во вторую прилить 5-6 капель 2 н раствора соляной кислоты HCI. 

 
29.2.3.  Окисление соли марганца (II) висмутатом натрия 

 
Поместить в пробирку одну каплю раствора сернокислого марганца и 

5-6 капель 2 н раствора азотной кислоты. Добавить шпателем немного вис-

мутата натрия NаВiО3. 

 
29.2.4.  Окислительные свойства диоксида марганца 

 
В пробирку поместить немного диоксида марганца и 2-3 капли кон-

центрированной соляной кислоты (ρ = 1,19 г/cм3). 

 
29.2.5.  Окислительные свойства перманганата калия 

 
В три пробирки внести по 3-4 капли раствора перманганата калия. В 

первую добавить 2 капли 2 н раствора серной кислоты, во вторую – столько 

же воды, в третью – 3-4 капли 2 н раствора щелочи. Во все три пробирки 

прибавить по несколько кристалликов сульфита натрия. 

 
29.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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29.4. Упражнения и задачи для самостоятельного решения 

 

1. Сколько граммов перманганата калия потребуется для окисления 

7,60 г Na2SO3 в нейтральном и кислом растворах ? 

2. Написать молекулярные уравнения реакций, соответствующих пе-

реходу ионов : 

a)  1
4MnO−  → Mn2+ ;    б)  МnО4¯  → МпО2 ;    в)  Мn2+ → МпО4¯ . 

3. Закончить уравнения реакций : 

a) KMnO4 + K2SO3 + H2SO4 → ; б)KMnO4 + HCl(конц) → ; 

в) KMnO4 + K2SO3 + H2O → ; г) MnO2 + HCl(конц) → ; 

д) KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; е) KMnO4 + H2S + H2SO4 → ; 

ж) KMnO4 + KI + H2SO4 → ; з) KMnO4 + NaNO2 + KOH → ; 

и) MnSO4 + PbO2 + HNO3 → к) KMnO4 + NaNO2 + H2O →. 

4. Как осуществить превращения : 

MnO → MnSO4 → HMnO4 → KMnSO4 → KMnSO4 → Mn(OH)2 → MnO ? 

 

30. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА 29* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ 

СЕМЕЙСТВА  ЖЕЛЕЗА И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы – изучить важнейшие свойства железа, кобальта,  нике-

ля – основных металлов современной индустрии, а также свойства их со-

единений. 

 

30.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Физические свойства в значительной мере определяют химический 

характер элементов (табл.17). 



 164

Таблица 17 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

Fe 26 ...3d64s2 0,126 762 -0,44 7,87 1812 +2, +3, +6 4,0 

Co 27 ...3d74s2 0,125 758 -0,277 8,84 1765 +2, +3 2·10-3 

Ni 28 ...3d84s2 0,124 736 -0,25 8,91 1728 +2, +3 2·10-2 

 

Наиболее характерной особенностью простых веществ данных метал-

лов является их повышенная магнитная восприимчивость. В чистом виде 

все три металла пластичны; примеси сильно влияют на механические свой-

ства. 

Химическая активность уменьшается от железа к никелю. В мелко 

раздробленном виде эти металлы самовоспламеняются на воздухе (пиро-

форны), а в компактной массе устойчивы к кислороду воздуха. Загораются 

при нагревании : 

4Fe + 3O2 = 2Fe203, 

2Ni + O2 = 2NiO. 

Углерод при высоких температурах взаимодействует с Fe, Co, Ni, об-

разуя карбиды состава Ме3С, Ме2С. На основе Fe3C (цементит) готовят ту-

гоплавкие стали с различными свойствами. Нитриды металлов получают 

косвенным путем. Азотированная сталь приобретает высокую коррозион-

ную стойкость и твердость, сопротивление износу. 

Продукты взаимодействия металлов семейства железа с серой и фос-

фором – сульфиды и фосфиды – оказывают вредное влияние на качество 

сплавов. 

При высоких температурах железо взаимодействует с водяным паром 

по уравнению   

3Fe + 4Н20 � Fe3O4 + 4H2 ↑ + 150 кДж. 
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Соляная, разбавленная серная кислоты растворяют Fe, Co, Ni  c обра-

зованием солей металлов (II) : 

Me + 2H+ = Ме2+ + Н2↑. 

Концентрированные H2SO4 (98 %) и НNO3 (60 %) в холодном состоя-

нии пассивируют данные металлы. При разбавлении или нагревании метал-

лы растворяются в кислотах до степени окисления +3. Продуктами восста-

новления HNO3 могут быть NO2, NО, N2O, N2 или NH3 (с разбавлением по-

нижается степень окисления), a H2SO4 (конц.) – SO2, S, H2S. 

Со щелочами Fe, Co и Ni  не реагируют. 

Железо образует с кислородом несколько оксидов: FeO, Fe2O3, 

Fe3O4(FeO·Fe2O3). Аналогичны по составу оксиды Со и Ni . Все оксиды не-

растворимы в воде и щелочах. С кислотами они образуют соли. 

Гидроксиды Ме(OН)2 и Ме(ОН)3 растворяются в сильных кислотах, а 

Fe(OH)3 – и в концентрированных горячих щелочах с образованием ферри-

тов: 

Fe(OH)3 + NaOH = NaFeO2 + 2Н2O . 

Гидроксиды Mе(OН)2 неустойчивы в окислительных средах. В ряду 

Fe(0H)2  →  Co(0H)2 → Ni(OH)2 устойчивость возрастает: 

4Fe(OН)2 + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3;  

4Со(OН)2 + 2Н2O + O2 = 4Co(OH)3 (медленно); 

2Ni(OH)2 + Br2 + 2NaOH = Ni2O3 + 2NaBr + 3H2O. 

Соединения Me (II)  проявляют восстановительные свойства:  

,OH8SOKSOMn2)SO(Fe5SOH8OMnK2SOFe10 2424

2

342
3

424

7
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а соединения Me (III) могут быть слабыми окислителями: 
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Качественные реакции на ионы :  

Fe2+ :     3FeSO4 + 2K3[Fe(CN)6] = Fe3[Fe(CN)6]2↓ + 3K2SO4; 
красная кро-      турнбулева   
вяная соль             синь 

Fe3+:     4FeCl3 + 3K4[Fe(CN)6]  =  Fe4[Fe(CN)6]3↓ + 12KCl; 
желтая кро-      берлинская 
вяная  соль          лазурь 

Сo2+ :    CoCl2 + 4NH4CNS  �  (NH4)2[Co(CNS)4] + 2NH4Cl; 
розовый                               синий цвет 
цвет 

Ni2+ :     Ni(OH)2 + 6NH4OH = [Ni(NH3)6](OH)2 + 6H2O. 

зеленый                        темно-синий 
 осадок                             раствор 

 

30.2. Экспериментальная часть 

30.2.1. Реактивы 

 

2н растворы HCI, Н2SО4, НNО3; конц. H2SО4; насыщ. и разб. раствор 

NH4CNS; растворы FeSO4, CoSO4, NiSO4, FeCI3, КMnО4, K3[Fe(CN)6], 

K4[Fe(СN)6], KCI; изоамиловый спирт. 

 

30.2.2.  Взаимодействие железа с кислотами 

 

В три пробирки налить по 5 капель 2н растворов кислот: в первую –

соляной, во вторую – серной, в третью – азотной. В четвертую пробирку 

поместить 3 капли концентрированной серной кислоты (ρ = 1,64 г/см3). В 

каждую  пробирку поместить  немного железных опилок; пробирку с конц. 

H2SО4  нагреть. Затем в каждую пробирку прибавить по 1 капле роданида 

аммония или калия. Убедиться в том, что в соляной и разбавленной серной 

кислотах образуются ионы Fe (II), а в азотной и концентрированной серной 

кислотах – ионы Fe (III). Написать уравнения реакций. 
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30.2.3.  Получение гидроксидов Fe (II), Со (II), Ni (II) 
 

Налить в пробирки отдельно по 5-7 капель растворов солей Fе (II), Со 

(II), Ni (II) и подействовать на них раствором щелочи до выпадения осад-

ков, а в пробирке с солью кобальта – до изменения выпавшего вначале си-

него цвета осадка основной соли кобальта CoOHCI в розовый Со(OH)2. 

Пробирки сохранить для следующего опыта. 

 

30.2.4. Окисление дигидроксидов в тригидроксиды 

 
Полученные в предыдущем опыте осадки размешать стеклянной па-

лочкой, слегка нагреть. Изменение наблюдается только в пробирке с 

Fe(OH)2. В пробирки с Co(OH)2 и Ni(OH)2 прилить под тягой несколько ка-

пель бромной воды. Нагреть пробирку с Ni(OH)2, наблюдать почернение 

осадка вследствие образования Ni2O3 черного цвета. 

Написать уравнения реакций и сделать вывод об относительной лег-

кости окисления ионов Fe2+, Co2+, Ni2+. 

 

30.2.5.  Восстановительные свойства Fe2+ 
 

Поместить в пробирку 5-6 капель раствора перманганата калия и 2 

капли 2н раствора серной кислоты, затем 5-6 капель раствора FeSO4. Обра-

тить внимание на обесцвечивание раствора вследствие восстановления в 

кислой среде фиолетового MnO4 в практически бесцветный ион Мn2+ . Со-

ставить уравнение окислительно-восстановительной реакции ионно-

электронным методом 

 

30.2.6.  Окислительные свойства иона Fe3+ 
 

Налить в пробирку 3-4 капли раствора КI и подействовать на него 

раствором соли железа (III). Убедиться в образовании свободного иода с 

помощью крахмального клейстера. Написать уравнение реакции. 
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30.2.7.  Комплексные соединения железа 

 

а) Получение берлинской лазури. К 2-3 каплям раствора соли железа 

(III) добавить каплю кислоты, несколько капель воды и каплю раствора гек-

сацианоферрата (III) калия ( желтой кровяной соли). Наблюдать появление 

осадка берлинской лазури. Исследовать отношение берлинской лазури к 

действию щелочи.  

б) Получение турнбулевой сини. К раствору соли Мора прибавить 1-2 

капли раствора гексацианоферрата (III) калия. Образуется осадок турнбуле-

вой сини. Проверить отношение осадка к действию щелочи. Написать урав-

нения реакций. 

в) Получение роданида железа (III). К нескольким каплям раствора со 

ли железа (III) добавить каплю раствора роданида калия или аммония. Ис-

следовать отношение родaнида Fe(CNS)3 к щелочам. Сравнить наблюдае-

мое явление с предыдущими случаями образования комплексов железа. 

 

30.2.8. Комплексные соединения кобальта 

 
Налить в пробирку 2-3 капли розового раствора соли кобальта (II) и 

добавить несколько капель насыщенного раствора KCNS. Добавить в про-

бирку несколько капель амилового спирта и встряхнуть ее. Наблюдать по-

явление синего кольца в верхнем слое раствора. Сделать вывод об устойчи-

вости комплекса [Co(CNS)4]
2- в различных средах. 

 

30.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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1. ОБЩАЯ ЧАСТЬ 

1.1. Цель и организация лабораторных работ 

Лабораторные работы имеют целью ознакомить студентов с практи-

ческими приемами простейших химических исследований, закрепить теоре-

тические сведения, полученные на лекциях. 

При подготовке к лабораторным работам студент должен: 

1) изучить теоретические вопросы по данной теме; 

2) выполнить задачи или упражнения, указанные в рабочем плане; 

3) заполнить в тетради для лабораторных работ пункт «Содержание опы-

та». 

№ 
пп 

Содержание опыта Уравнения реакций Наблюдения Выводы 

1 2 3 4 5 

1.2. Правила работы в лаборатории 

При работе в химической лаборатории необходимо выполнять следу-

ющие общие правила: 

1. Перед лабораторной работой надо тщательно изучить теоретиче-

ские вопросы, касающиеся данной темы; свойства веществ, используемых 

при проведении опытов, а также правила работы с химическими приборами 

и оборудованием. 

2. Точно соблюдать порядок и последовательность проведения опыта. 

3. Соблюдать меры предосторожности и правила техники безопасно-

сти. 

4. Внимательно следить за ходом опыта, отмечать наблюдения. 

5. Приборы и реактивы общего пользования не уносить на свои рабо-

чие места. 

6. Не выбрасывать в водопроводные раковины твердые осадки, бума-

гу, не выливать растворы кислот и щелочей. Пользоваться для этого специ-

ально подготовленной посудой. 



 4 

7. При проведении опытов пользоваться только чистой посудой (в от-

дельных случаях посуда в обязательном порядке должна быть сухой). 

8. После окончания работы поставить на место оборудование и при-

боры. Привести в порядок рабочее место. Вымыть посуду. 

1.3. Правила техники безопасности 

1. Не допускать действий, которые могли бы привести к возник-

новению опасности для работающего и окружающих. 

2. Выполнять только лишь опыты, предусмотренные планом. 

3. Количество реактивов, посуду и приборы применять строго в 

соответствии с содержанием опыта. 

4. Избегать контакта реактивов (особенно концентрированных 

кислот, щелочей, сильных окислителей) с кожей тела. 

5. Все опыты с ядовитыми и имеющими резкий запах веществами 

проводить только в вытяжном шкафу при включенной вентиляции. 

6. После завершения опыта с выделением газов немедленно оста-

новить реакцию, вылив содержимое пробирки в специальную склянку. 

7. Не нюхать выделяющиеся газы непосредственно из сосуда. Для 

определения запаха газа сосуд держат на расстоянии 20-30 см от носа, осто-

рожно вдыхают воздух, слегка направляя рукой его ток от сосуда к себе. 

8. Все опыты выполнять стоя. 

9. Не засасывать в пипетку ртом концентрированные кислоты и 

щелочи, использовать для этого резиновую грушу. 

10. При разбавлении концентрированных кислот (особенно серной 

кислоты) лить кислоту в воду тонкой струйкой, перемешивая, но не наобо-

рот! 

11. При ожогах кислотами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 10 %-ным раствором соды. 

12. При ожогах щелочами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 5 %-ным раствором уксусной или борной кислоты. 



 5 

13. При попадании кислот в глаза немедленно промыть их проточ-

ной водой, а затем 3 %-ным раствором питьевой соды. 

14. При попадании щелочей в глаза немедленно промыть их про-

точной водой, а затем 2 %-ным раствором уксусной кислоты. 

15. Категорически запрещается пробовать реактивы на вкус. 

16. Запрещается приносить в лабораторию продукты питания, при-

нимать в лаборатории пищу, пить, курить, а также громко разговаривать. 

17. Перед уходом из лаборатории следует обязательно тщательно 

вымыть руки. 

18.   Необходимо быть в лаборатории собранным и дисциплинирован-

ным. 

1.4. Правила пользования реактивами 

1. Для выполнения эксперимента использовать реактивы в тех ко-

личествах, которые указаны в описании опытов. 

2. Сухие вещества брать шпателем, жидкости – пипетками. Ис-

пользовать бюретки, мерную посуду. 

3. Пользоваться реактивами, находящимися в склянках с этикет-

ками. 

4. Взятое из склянки излишнее количество реактива (особенно 

жидкости) обратно не возвращать во избежание загрязнения. 

5. Не путать пробки со склянок. После пользования реактивом не-

медленно закрыть склянку пробкой. Несоблюдение этого требования может 

привести к несчастному случаю. 

6. После употребления реактива склянку поставить на место. 

7. Все реактивы находятся в склянках, расположенных в специ-

альных штативах или на полке лабораторного стола. Концентрированные 

кислоты, щелочи, а также ядовитые и имеющие резкий запах вещества 

находятся в вытяжном шкафу, где они должны оставаться все время. 
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8. При взятии жидкости не касаться пипеткой стенок пробирки, 

для каждого реактива использовать отдельную пипетку. 

1.5. Правила противопожарной безопасности 

1. С огнеопасными реактивами работать вдали от огня. 

2. Нагревая пробирку с реактивом, держать ее слегка наклонно, 

отверстием от себя и окружающих. Содержимое периодически встряхивать. 

Пламя должно касаться преимущественно боков пробирки, а не ее дна. 

3. Категорически запрещается производить нагрев в герметически 

закрытых сосудах. 

4. Нагретые предметы брать только с помощью специальных пин-

цетов, зажимов, держателей. 

5. При загорании органических растворителей использовать для 

тушения песок, асбестовое одеяло, огнетушители. Запрещается использо-

вать для этих целей воду. 

6. При отравлениях и ожогах немедленно обратиться к преподава-

телю, а затем к врачу. 

7. При тепловых ожогах кожи в качестве доврачебной экстренной 

помощи смочить ожог концентрированным раствором KMnO4.  

8. Уходя из лаборатории, проверить, выключены ли газ, вода, 

электричество. 

1.6. Химическая посуда 

Стеклянная посуда делится на три группы: 

1. Посуда общего пользования – пробирки, колбы, стаканы, во-

ронки, промывалки, палочки, трубочки. 

2. Посуда специального назначения – эксикаторы, промывные 

склянки, аппарат Киппа. 

3. Мерная посуда – мерные цилиндры, пипетки, бюретки, колбы. 

Наиболее употребляемая фарфоровая посуда: тигли, ступки, выпари-

вательные чашки, стаканы, шпатели, воронки Бюхнера. 
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1.7. Технохимические весы и правила взвешивания 

Технохимические весы имеют точность взвешивания 0,01 г. При 

взвешивании необходимо соблюдать следующие правила: 

1. Не переносить весы с одного места на другое. 

2. Перед взвешиванием проверить работоспособность и уравно-

вешенность весов. 

3. Не помещать на чашки весов горячие и грязные предметы. 

4. Снимать с чашек и класть на них грузы и разновесы можно толь 

при арретировании весов. 

5. Разновесы брать пинцетом и ставить на правую чашку, взвеши-

ваемый предмет помещать на левую чашку на бумаге или стеклянной пла-

стинке. 

6. Сначала записать массу и только потом убирать с весов грузы и 

разновесы. 

7. Неработающие весы надо арретировать. 

 

2. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1 
 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ, ОСНОВАНИЙ,  

КИСЛОТ И СОЛЕЙ 

 

Цель работы: на отдельных примерах ознакомиться с химическими 

свойствами некоторых представителей классов неорганических соединений. 

2.1. Экспериментальная часть 

2.1.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа, спиртовая горелка, пробирки, мел, негашеная из-

весть, 2 н и 1:1 растворы HCl, известковая вода, 2 н и 40 %-ный раствор ще-

лочи, растворы CuSO4, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, K2CrO4, металлические Zn и Cu, 

растворы фенолфталеина, лакмуса. 
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2.1.2. Свойства основных оксидов 

Кусочек негашеной извести поместить в пробирку и прилить 3-5 мл 

воды. Разболтать содержимое пробирки. Обратить внимание на раствори-

мость оксида и тепловой эффект реакции. Дать раствору отстояться. В про-

зрачный раствор прилить фенолфталеин или лакмус, наблюдать изменение 

окраски. К какому классу соединений относится полученное вещество? Со-

ставить молекулярное и ионное уравнение реакций и сделать вывод. Со-

держимое пробирки оставить для следующего опыта. 

2.1.3. Свойства кислотных оксидов 

Налить в пробирку несколько миллилитров дистиллированной воды, 

добавить лакмус. Затем пропустить из аппарата Киппа через подготовлен-

ный раствор углекислый газ. Какие изменения наблюдаются? О каком свой-

стве оксидов, подобных диоксиду углерода, свидетельствует этот опыт? 

2.1.4. Свойства щелочей 

В пробирку с раствором Са(ОН)2, полученным из опыта в п.2.1.2, 

прилить несколько капель концентрированной соляной кислоты. Наблю-

дать исчезновение окраски фенолфталеина. Составить ионное уравнение 

реакции. Какими еще свойствами обладают щелочи? Пропустить через про-

зрачный раствор известковой воды углекислый газ из аппарата Киппа. 

Написать соответствующее уравнение реакции. 

2.1.5. Получение и свойства нерастворимых оснований 

а) Налить в пробирку 2-3 мл раствора сульфата меди и добавить к 

нему столько же раствора щелочи. Полученный осадок нагреть, наблюдать 

изменение цвета. Оставить молекулярное и ионное уравнения реакции об-

разования гидроксида и его разложения, сделать вывод об устойчивости 

гидроксида к нагреванию. 

б) В пробирку налить 2-3 мл раствора соли алюминия, по каплям 

прибавлять раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделить на две 

пробирки, в одну прилить разбавленную кислоту, в другую – избыток рас-
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твора щелочи до растворения осадка. Составить молекулярные и ионные 

уравнения реакций и сделать вывод о свойствах гидроксида. 

2.1.6. Взаимодействие кислот с металлами 

На дно пробирки опустить 2-3 кусочка цинка. Прилить соляную кис-

лоту (1:1). Плотно закрыв большим пальцем отверстие пробирки, собрать 

выделяющийся газ, а затем поднести к нему горящую спичку. Какой газ 

выделяется? Всякий ли металл способен вытеснить этот газ из кислоты? 

Какие кислоты реагируют с металлом так же, как соляная? Составить урав-

нения реакций. 

2.1.7. Свойства солей 

Исследовать одно из свойств солей – взаимодействие их друг с дру-

гом. Для этого в пробирку налить несколько капель раствора соли свинца и 

добавить 2-3 капли раствора K2CrO4. Какие изменения наблюдаются? По 

какому признаку можно судить, что произошла реакция обмена? Составить 

молекулярное и ионное уравнения реакций. 

2.2. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

2.3. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Дописать и уравнять схемы реакций: 

K2O + HNO3 → ; ZnO + KOH → ; 

NaOH + CO2 → ; Cu(OH)2 + H2SO4 → ; 

Al(OH)3 + NaOH → ; Fe + HCl → ; 

Zn + H2SO4(разб.) → ; H3PO4 + KOH → ; 

HCl + AgNO3 → ; K3PO4 + CaCl2 → . 
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2. Осуществить следующие переходы: 

K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2; 

Al(OH)3 → Al(OH)2Cl → AlOHCl2 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2. 

 

3. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 

Цель работы: ознакомиться с методом экспериментального опреде-

ления эквивалентной массы вещества. 

3.1. Краткие теоретические сведения [2, c.14] 

Эквивалентом называется такое количество элемента или вещества, 

которое соединяется без остатка с 1 молем атомов водорода или замещает 

такое же количество водорода в химических реакциях. Масса одного экви-

валента элемента или вещества выражается в граммах и называется его эк-

вивалентной массой. 

Эквивалентная масса элемента определяется по формуле 

.
ть)(валентносВ

масса) (атомнаяА
Эm =  

Эквивалентные массы сложных веществ рассчитываются так: 

для кислоты  –       ;
ь)(основност

(кислота)М
Э ты)-m(к =  

для основания  –    ;
ть)(кислотнос

)(основанияМ
Эm(осн) =  

для соли  –              ,
Bn

(соли)М
Эm(соли) =  

где   n – число атомов Ме; 

В – валентность Ме. 
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Расчеты, связанные с определением эквивалента, производятся на ос-

новании закона эквивалентов: массы реагирующих друг с другом веществ 

пропорциональны их эквивалентным массам: 

.
Э

Э

V

m
;

Э

Э

m

m

2

1

2

1

V

m

2

1

m

m

2

1
==  

Эквивалентную массу можно найти опытным путем несколькими ме-

тодами: 

1) методом вытеснения, основанным на определении объема извест-

ного газа, вытесняемого данным количеством вещества; 

2) прямым измерением эквивалентной массы элемента, соединяюще-

гося с определенным объемом водорода или кислорода; 

3) исходя из процентного состава данного элемента с другим элемен-

том, эквивалентная масса которого известна; 

4) путем электролиза раствора или расплава данного вещества с по-

следующим расчетом на основании закона Фарадея: 

,
tI

96500m
Эm =  

где  m – масса выделившегося вещества, г; 

I – сила тока, А; 

t – время, с. 

В данной лабораторной работе эквивалентная масса металла опреде-

ляется методом вытеснения водорода из разбавленных кислот (кроме азот-

ной). 

3.2. Экспериментальная часть 

3.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор, состоящий из двух сообщающихся бюреток, закрепленных в 

штативе (рис.1). Навески магния массой от 0,02 до 0,03 г, 2 н раствор соля-

ной кислоты. 
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Рис.1. Прибор для определения эквивалентной массы металла: 

1 – бюретка с водой; 2 – воронка; 3 – пробирка с металлом 

и кислотой; 4 – пробка с соединительной трубкой 

 

3.2.2. Ход работы 

1. Испытать прибор на герметичность. Для этого надо отметить уро-

вень воды в бюретке 1, плотно закрыть ее пробкой 4. Затем бюретку 2 опус-

кать вниз. Если прибор герметичен, уровень воды во второй бюретке не 

должен резко изменяться. 

2. Получить навеску металла, записать ее массу. 

3. В слепой отросток пробирки 3 положить кусочек металла. 

4. В пробирку налить через воронку 5-6 мл раствора соляной кислоты 

так, чтобы он не попал на металл. 

5. Плотно закрыть пробирку пробкой, записать уровень воды в бю-

ретке (по нижнему мениску). 

6. Стряхнуть навеску металла в кислоту и наблюдать выделение водо-

рода, который будет вытеснять воду. 

7. По окончании реакции дать охладиться пробирке и записать объем 

выделившегося водорода. 

3

4

1

3

2
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8. Найти давление водяного пара при данной температуре по табл.1 и 

записать показания термометра и барометра. 

Таблица 1 

t, oC Па,P OH2
 t, oC Па,P OH2

 t, oC Па,P OH2
 

15 1701,16 19 2195,45 23 2803,29 

16 1816,88 20 2335,42 24 2976,58 

17 1935,52 21 2483,37 25 3260,54 

18 2062,15 22 2639,34   

 

3.3. Обработка результатов опыта 

1. Привести объем выделившегося водорода к нормальным условиям 

по формуле 

,
T

VP

T

VP

0

00
=  

где  P, V, T – данные условия; 

P0, V0, T0 – нормальные условия. 

При этом учесть, что под Р подразумевается парциальное давление 

водорода: 

,PPP ОHатмH 22
−=  

где Ратм – показания барометра; 

ОH2
P – данные табл.1. 

2. Рассчитать эквивалентную массу металла: 

,
Э

Э

V

Mem

2H2 V

mMe

)H(0
=  

где 
2HVЭ = 11,2 л/моль. 

3. Определить процент ошибки опыта по формуле 

% ошибки = .100
Э

ЭЭ

теор
m

практ
m

теор
m

⋅
−
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3.4.. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

3.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Определить мольную массу атома элемента, если эквивалентная 

масса его равна 20, а валентность – 2. Какой это элемент? 

2. Какую валентность проявляет металл, если мольная масса его атома 

равна 207,21, а эквивалентная – 51,8 г/моль ? 

3. Бромид металла содержит 89,88 % брома (по массе). Определить 

эквивалентную массу металла. Какова формула бромида, если металл про-

являет валентность 3? 

4. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

0,4 г другого элемента. Найти эквивалентную массу этого элемента. 

5. Определить эквивалентную массу металла, если 3,4 г его иодида 

содержат 1,9 г иода, эквивалент которого равен 1 молю атомов. 

6. Определить эквивалентную массу свинца, если при нагревании 

1,036 г его в токе кислорода получено 1,116 г оксида. 

7. При сжигании 1 г металла требуется 462 мл кислорода (н.у.). Вы-

числить эквивалентную массу этого металла. 

8. При нагревании 4,3 г оксида металла было получено 580 мл кисло-

рода (при 17 оС и 113,05 кПа). Определить эквивалентную массу металла. 

9. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 мл во-

дорода, измеренного при 21 оС и давлении 104,5 кПа. Найти эквивалентную 

массу металла. 
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4. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ ГАЗА 
 

Цель работы: ознакомиться с методом определения и расчета моле-

кулярных масс газов. 

4.1. Краткие теоретические сведения [1, c.26; 2, c.15-18] 

Относительная молекулярная масса вещества – это масса молекулы, 

выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). Она складывается из отно-

сительных атомных масс элементов, входящих в состав вещества. Напри-

мер: 

Мr (CO2) = 12 + 16·2 = 44 а.е.м. 

Моль – такое количество вещества, в котором содержится столько же 

структурных единиц (молекул, атомов или ионов), сколько и в 12 г углерода 

(изотопа – 12). Число структурных единиц в 1 моле любого вещества посто-

янно – оно равно 6,02·1023 (число Авогадро). 

Масса одного моля, выраженная в граммах или килограммах, называ-

ется его молярной (или мольной) массой. Например: 

М (СО2) = 44 г/моль или 4,4·10-2 кг/моль. 

Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях (Р = 

=101325 Па, Т = 273 К) занимает 22,4 л или 2,24·10-2 м3. Этот объем называ-

ется мольным (Vм). 

Мольные массы газообразных веществ можно определить нескольки-

ми способами: 

1) По мольному объему – 

М(Х) = Vм  ρ, 

где ρ – плотность газа (Х). 

2) По относительной плотности (отношению масс равных объемов 

различных газов при одинаковых условиях) – 

.
m

m
Д

2

1
отн =  
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Но так как .
М

М
Дто,

M

M

m

m

2

1
отн

2

1

2

1
==   Отсюда М1 = Дотн М2. 

Чаще всего молярную массу определяют, имея относительные плот-

ности по водороду или по воздуху: 

М (Х) = 
2НД2 ;   М (Х) = 29Двозд. 

3) По уравнению Менделеева-Клапейрона – 

М (Х) = ,
VP

TRm
 

где R – 8,314 Дж/(моль·К) – газовая постоянная; 

Р – давление, Па; 

Т – температуре по шкале Кельвина (273 + t oC); 

V – объем, м3; 

m – масса данного объема газа, кг. 

4.2. Экспериментальная часть 

4.2.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа 1 с двумя промывными склянками Тищенко 2, напол-

ненными: одна – концентрированной серной кислотой (ρ = 1,84), другая – 

насыщенным раствором гидрокарбоната натрия; технохимические весы и 

разновесы; сухая плоскодонная колба 3 вместимостью 250-300 мл с проб-

кой, комнатный термометр, барометр, карандаш восковой, куски мрамора; 

раствор соляной кислоты (ρ = 1,19), мерный цилиндр (рис.2). 

Рис.2. Установка для определения молекулярной массы углекислого газа 

1
3

2
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4.2.2. Ход работы 

1. Взвесить на технохимических весах с точностью до 0,01 г сухую 

колбу с воздухом и пробкой. Положение нижнего края пробки отметить 

восковым карандашом. 

2. Наполнить колбу углекислым газом из аппарата Киппа. Трубку 

прибора  опускать  на  дно  колбы.  Медленно  пропускать  газ  в  течение  

3-4 мин. Быстро, но осторожно вынуть стеклянную трубку и закрыть колбу 

пробкой до отметки. 

3. Взвесить колбу с углекислым газом. Повторить опыт с заполнением 

колбы и взвешиванием, добившись постоянного результата. 

4. Определить объем колбы, наполнив ее водопроводной водой до 

пробки, измерить затем объем воды мерным цилиндром. 

5. Отметить температуру и давление. 

Все данные занести в табл.2. 

Таблица 2 

Масса колбы 
с воздухом и 
пробкой m1 

Масса колбы с 
углекислым газом 
и пробкой m2 

Объем кол-
бы V, мл 

Темпера-
тура t, оС 

Давление Р, 
Па 

     

4.3. Обработка результатов опыта 

1. По уравнению Менделеева-Клапейрона определить массу воздуха в 

колбе mвозд.  Привести в соответствие  единицы величин всех параметров 

(так, 1 мм рт.ст. = 133 Па; 1 мл = 1·10-6 м3). 

2. Вычислить массу колбы с пробкой без воздуха: 

mк = m1 – mвозд. 

3. Определить массу углекислого газа, заполнившего колбу: 

m(СО2) = m2 – mк. 

4. Рассчитать относительную плотность углекислого газа по воздуху: 

.
m

)m(CO
Д

возд

2
возд =  
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5. Вычислить молекулярную массу CO2 тремя предложенными в тео-

ретической части способами. 

6. Подсчитать процент ошибки опыта: 

% ошибки = .100
М

ММ

теор

практтеор
⋅

−
 

4.4. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

4.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Масса 1 л газа, измеренного при н.у., равна 2,143 г. Определить мо-

лярную массу газа и его относительную плотность по воздуху. 

2. 0,25 л газа (н.у.) имеют массу 0,903 г. Определить молярную массу 

газа. 

3. Масса 1 л газа при 21 оС и 96,23 кПа равна 2,52 г. Чему равны мо-

лекулярная масса газа и его относительная плотность по водороду? 

4. Вычислить молярную массу вещества, если установлено, что  масса 

0,06 л его при 360 К и давлении 69850 Па равна 0,13 г. 

5. При 27 оС и давлении 105,76 кПа объем газа равен 5 л. Какой объем 

займет это же количество газа при 39 оС и давлении 104 кПа? 

6. Масса колбы вместимостью 750 мл, наполненной при 27 оС кисло-

родом, равна 83,3 г. Масса пустой колбы составляет 82,1 г. Определить дав-

ление кислорода. 

7. Вычислить массу 1 м3 воздуха при 17 оС и давлении 83,2 кПа. 

8. Найти молекулярную формулу вещества, содержащего 93,75 % уг-

лерода и 6,25 % водорода, если плотность этого вещества по воздуху равна 

4,41. 

9. 5,1 г порошка, состоящего из магния и его оксида, обработали со-

ляной кислотой. При этом выделилось 3,74 л Н2 (н.у.). Сколько процентов 

магния содержалось в образце? 
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5 ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4 

ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с методом определения тепловых эффек-

тов реакций на примере реакции нейтрализации. 

5.1. Краткие теоретические сведения [2, с.76] 

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теп-

лоты, которое выделяется в результате процесса (экзотермическая реакция) 

или поглощается в ходе реакции (эндотермическая реакция). Раздел термо-

динамики, рассматривающий закономерности протекания термохимических 

реакций, называется термохимией. 

Термохимические уравнения реакций имеют свои особенности:  

1. Тепловой эффект, выражаемый в килоджоулях, относится к тaкому 

количеству молей веществ, которое соответствует коэффициентам:  

2Н2  +  О2  =  2Н2О(ж) + 571,6 кДж (экзотермическая реакция);  
2 моль  I моль    2 моль 

0,5 N2  +  0,5 02 �  N0 − 180 кДж (эндотермическая реакция).  
0,5 моль     0,5 моль   1 моль 

2. В уравнениях с тепловыми эффектами возможны дробные коэффи-

циенты. 

3. Под формулами веществ отмечают агрегатное состояние их, так как 

тепловой эффект зависит от аллотропной разновидности агрегатного состо-

яния вещества: 

2Н2 + 02 = 2Н20 (пар) + 483,6 кДж. 

Сравнить тепловой эффект рассмотренной реакции с тепловым эф-

фектом образования жидкой воды. 

4. С термохимическими уравнениями можно производить все алгеб-

раические действия. 

Существует две системы знаков теплового эффекта реакции. В термо-

химии рассматривается энергетика химических процессов с точки зрения 
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внешнего наблюдателя; при этом экзотермический эффект отмечается +Q , 

а эндотермический эффект отмечается -Q . В термодинамике процессы рас-

сматриваются с точки зрения изменения запаса энергии в самих веществах. 

Поэтому система знаков здесь противоположная. Тепловой эффект обозна-

чается как изменение энтальпии системы ∆Н. Энтальпия - это сложная тер-

модинамическая функция, представляющая собой сумму внутренней энер-

гии и работы расширения системы: 

Н = U + P V. 

Тепловой эффект реакции равен разности между суммой энтальпий 

конечных продуктов и суммой энтальпий исходных веществ: 

∆Нр-ции = Σ Нконеч − Σ Нисх. 

Поэтому в случае экзотермической реакции ∆Н < О (Q > 0), а в случае 

эндотермической – ∆Н > О (Q < 0). 

Если тепловой эффект относится к одному молю вещества, образо-

ванного  из простых веществ, и измерен при стандартных условиях (Р = 

=105 Па и Т = 298К), то он называется стандартной теплотой образования, 

или энтальпией образования соединения. Например: 

.моль/кДж8,241H

;моль/кДж8,285H

0
)пар(ОН.обр,298

0
)ж(ОН.обр,298

2

2

−=∆

−=∆

 

По стандартным энтальпиям образования, вынесенным в справочники 

термодинамических величин, можно судить о прочности соединения и рас-

считать тепловые эффекты сотен тысяч химических реакций. Расчет прово-

дится по основному закону термохимии (закону Гесса): тепловой эффект 

реакции зависит только от начального и конечного состояний реагирующих 

веществ и не зависит от пути, по которому протекает реакция. Отсюда сле-

дует, что тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот 

образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных 

веществ с учетом коэффициентов:  

∆Нр-ции = Σ ∆Н0
обр.конеч − Σ ∆Н0

обр.исх. 
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Например, для реакции: 
С2Н5ОН + 3О2 → 2СО2 + 3Н2О(ж) 

.НН3Н2(H 0
ОННС.обр,298

0
OH.обр,298

0
СО.обр,298циир

)ж(52)ж(22
∆−∆+∆=∆ −  

Энтальпия образования простых веществ равна нулю. 

5.2. Экспериментальная часть 

5.2.1. Приборы и реактивы 
 

Калориметр (рис.3) состоит из стеклянного стакана вместимостью 0,8 

л, в который вставлен другой стакан, вместимостью 0,5 л. Стаканы закрыты 

деревянной крышкой с отверстиями, в которые вставлены мешалка, точный 

термометр (цена деления 0,1°) и воронка для наливания раствора, мерный 

цилиндр, технохимические весы, разновесы, 1 н растворы едкого натра и 

соляной кислоты. 

Рис.3. Общий вид калориметра 
 

5.2.2. Ход работы 

Взвесить на технохимических весах внутренний стакан. Отмерить ци-

линдром 100 мл 1 н раствора едкого натра и влить в стакан. Размешать ме-

шалкой и измерить температуру с точностью до 0,1°C (t1). Отмерить цилин-

дром  100 мл  1 н раствора соляной кислоты, быстро вылить ее через ворон-

ку в сосуд и, перемешивая мешалкой, отметить самую высокую температу-

ру раствора (t2). 
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5.2.3. Обработка результатов опыта 

I. Рассчитать количество выделившейся теплоты по формуле 

q = ∆t Σc, 

где  ∆t = t2 – t1;  

Σc = m1c1 + m2c2 – сумма теплоемкостей; 

m1, m2 – массы внутреннего стакана и раствора соответственно 

(плотность раствора принять за единицу);  

c1 - удельная теплоемкость стекла, с1 = 0,75 Дж/(г·К);  

с2 - удельная теплоемкость раствора, с2 = 4,17 Дж/(г·К). 

2. Вычислить массу HCI в, 100 мл 1 н раствора по формуле  

,
1000

VЭC
m

ра-рМН
HCl

HCl
=  

где   СН = 1 н;   

Vр-ра = 100 мл; 

HClMЭ – эквивалентная масса HCl, г/моль. 

3. Пересчитать тепловой эффект реакции нейтрализации Q на 1 эк-

вивалент кислоты: 

.
Э

Q

m

q

HClMHCl
=  

4. Определить процент ошибки опыта,  если обычно  при  нейтрали-

зации 1 эквивалента сильной кислоты 1 эквивалентом сильной щелочи вы-

деляется 57,1 кДж теплоты: 

% ошибки = ,100
H

)НH(

теор

практтеор

∆

∆−∆
 

где  ∆Нпракт. = -Q;   

∆Hтеор.   = -57,1 кДж. 

5. Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации со-

ляной кислоты едким натром. 
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5.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Сделать рисунок прибора. 

5.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. При соединении 18 г алюминия с кислородом выделяется 547 кДж 

теплоты. Составить термохимическое уравнение реакции. 

2. Термохимическое уравнение реакции разложения известняка: 

CaCO3(к) = СаО(к) + СО2(г) – 157 кДж. 

Сколько теплоты затрачивается на разложение I кг известняка, со-

держащего 10 % примесей ? 

3. Определить тепловой эффект реакции сгорания ацетилена 

С2Н2 + О2 → СО2 + Н2О(пар) 

по стандартным энтальпиям образования веществ и рассчитать, сколько 

теплоты выделится при сгорании 1,12 л ацетилена (н.у.) ? 

4. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 кг метилового спирта 

по схеме:  

СН3ОН(ж) + О2 →  СО2 + Н2О(ж) ? 

5. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж теплоты и получилось 

16,00 г SO2. Определить стандартную энтальпию образования SO2. 

6. Реакция горения аммиака происходит по схеме 

NH3 + 02 → N2 + Н20(ж). 

Образование 4,48 л N2 (н.у.) сопровождается выделением 153,3 кДж 

теплоты.    По  этим  данным  вычислить  тепловой эффект  реакции  и  

стандартную   энтальпию   образования   аммиака,  если  0
)ж(OH,298 2

H∆  =  

-285,8 кДж/моль. 
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7. Для сварки рельсов по методу алюминотермии используют смесь 

алюминия и оксида железа Fe304 Составить термохимическое  уравнение 

восстановления  Fе304 алюминием, если при образовании  1 кг железа выде-

лилось 6340 кДж теплоты. 

8. Вычислить теплотворную способность газа, содержащего 60 % Н2  

и  40 % СН4, используя справочные данные по ∆Н0
298 образования веществ. 

(Теплотворной  способностью  называется  количество  теплоты,  выделяе-

мой 1 т или 1 м3 топлива при полном его сгорании). 

9. Определить ∆Н0
298 образования этилена, используя следующие 

данные: 

С2Н4(г) + 3 02(г) = 2С02(г) + 2Н20(г) ; 

;кДж1323H0
циир −=∆ −         ;кДж5,393H0

СО,298 2
−=∆  

.моль/кДж8,241H0
)г(OH,298 2

−=∆  

10. Вычислить ,H0
MgCO.обр,298 3

∆  пользуясь следующими данными: 

MgO(тв.) + CO2(г) = MgCO3(тв.); 

0
циирН −∆ = -117,7 кДж;          ;моль/кДж5,393H0

)г(CO,298 2
−=∆  

.моль/кДж6,1203H0
OgM,298 −=∆  

11. Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены алю-

минием: CaO, FeO, РbО, CrO3 ? Ответ подтвердить расчетами. 

12. Пользуясь справочными данными, показать, что в стандартных 

условиях реакция ZnO(кр)  + Cu(кр) = CuO(кр) + Zn(кр) невозможна. 

 

6. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Цель работы: установить влияние концентрации, температуры и ка-

тализатора на скорость химической реакции. 
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6.1. Краткие теоретические сведения [1,с.166-174] 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного 

из реагирующих веществ в единицу времени при неизменном объеме си-

стемы: 

,
CC

V
12

21
τ−τ

−
±=  

где C1, С2 − молярная концентрация вещества соответственно в начальный 

момент и в конце реакции;  

τ2 – τ1 − промежуток времени, в течение которого произошел процесс. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, концен-

трации, температуры, катализатора, а для газов − и от давления. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом 

действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна про-

изведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень, 

равную коэффициентам. 

Для гомогенной системы nA + mB = An Bm выражение скорости реак-

ции имеет вид 

V = k [A] n [B]m, 

где k − константа скорости.  

Для гетерогенной системы в выражение скорости реакции твердые 

продукты не включаются. 

Влияние температуры на скорость реакции отражена в правиле Вант-

Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость реак-

ции возрастает в 2-4 раза: 

,
V

V
10

tt

t

t
12

1

2

−

γ=  

где γ − температурный коэффициент, γ = 2-4. 

 



 26

6.2. Экспериментальная часть 

6.2.1. Приборы и реактивы 

Секундомер, термометр, мерные цилиндры, три пронумерованные 

конические колбы вместимостью 50 мл, три пары пронумерованных проби-

рок. Растворы тиосульфата натрия (1M) и серной кислоты (2 н). 

 

6.2.2. Влияние концентрации на скорость реакции 

Исследовать влияние концентрации на скорость на примере реакции 

взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой:  

Na2S2O3(р-р) + H2SO4(р-р) = Na2SO4 + S↓ + H2SO3. 

Признак начавшейся реакции − легкое помутнение раствора от выпа-

дающей серы. Время необходимо фиксировать в самом начале появления 

мутного осадка. 

Заготовить три раствора с различной концентрацией тиосульфата, но 

одинаковых объемов. Для этого в пронумерованные колбы с помощью мер-

ных цилиндров вливать указанные в табл.3 количества раствора соли и ди-

стиллированной воды. В отдельном цилиндре приготовить заданный объем 

кислоты. В момент приливания кислоты к раствору соли включить секун-

домер. Записать время, прошедшее от сливания растворов до появления се-

ры. 

Результаты опыта записать в табл.3. 

Таблица 3 

Номер 
колбы 

Объем рас-
твора тио-
сульфата 

V, мл 

Объем ди-
стиллиро-
ванной во-
ды V, мл 

Концентра-
ция полу-
ченного 

раствора, С 

Объем рас-
твора сер-
ной кислоты 

V, мл 

Время 
τ, с 

Относи-
тельная 
скорость 

τ
=

1
V  

1 15 - 3 5   

2 10 5 2 5   

3 5 10 1 5   
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Начертить график зависимости скорости реакции от концентраций 

реагирующих веществ, выбрав соответствующий масштаб. Написать выра-

жение скорости прямой реакции по закону действия масс. 

Сделать вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на 

скорость химической реакции. 
 

6.2.3. Влияние температуры на скорость химической реакции 

В три пронумерованные пробирки налить по 5 мл раствора тиосуль-

фата натрия, в три других пробирки − по 5 мл раствора серной кислоты. 

Сгруппировать пробирки в три пары: раствор − кислота. 

Определить скорость реакции при комнатной температуре, слив со-

держимое первой пары пробирок в одну пробирку. Вторую пару пробирок 

поместить в стакан с нагретой водой и довести температуру до .комнt +10 С 

и также определить скорость реакции при более высокой температуре. Тре-

тью пару пробирок нагреть еще на 10°С выше предыдущей температуры, 

определить скорость протекания реакции. 

Результаты опытов записать в табл.4.  

Таблица 4 

Номер 
пары 
проби-
рок 

Объем 
раствора 
Na2S2O3  
V, мл 

Объем 
раствора 
H2SO4 
V, мл 

Темпера-
тура рас-
творов t, oC 

Время  
τ, с 

Относи-
тельная ско-

рость 
τ

=
1

V  

Темпера-
турный 
коэффи-
циент 

1 5 5 .комнt     

2 5 5 10t .комн +     

3 5 5 20t .комн +     

 

Построить график зависимости скорости реакции от температуры. 

Рассчитать средний температурный коэффициент. Что он показывает ? 

Сделать вывод о влиянии температуры на скорость химической реак-

ции. 
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6.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

6.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Написать выражение закона действия масс для следующих реак-

ций: 

2H2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж); 

С(тв) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г); 

2NO(г) + О2(г)  = 2NO2(г); 

Zn(тв)  + CO(г) = Zn(тв)  + CO2(г). 

2. В реакции С(тв) + 2H2(г) = CH4(г) концентрацию водорода увеличили в 

два раза. Во сколько раз возрастет скорость реакции ? 

3. Во сколько раз возрастет скорость реакции 2NО(г) + 02(г)= = 2NО2(г), 

если повысить давление в два раза ? 

4. Рассчитать начальную скорость реакции 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г), ес-

ли концентрация СО была равна 0,3 моль/л,  [О2] = 0,5 моль/л, а константа 

скорости − 0,4. 

5. При повышении температуры на каждые 10°С скорость некоторой 

реакции возрастает в два раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реак-

ции, если повысить температуру от 20 до 60 °С ? 

6. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы ско-

рость некоторой реакции, температурный коэффициент которой равен 

двум, увеличилась в восемь раз ? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температура по-

высилась на 30°, γ = 3 ? 
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8. При некоторых условиях в сосуде вместимостью 0,5 л находится 

0,003 моля NO2. Вычислить константу скорости прямой реакции 2NO2(г) → 

N2O4(г), если скорость реакции при данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Начальные концентрации веществ, участвующих в реакции N2(г) + 

3H2(г) = 2NH3(г), равны, моль/л: [N2] − 0,2; [H2] − 0,3; [NH3] − 0. Каковы кон-

центрации азота и водорода  в момент, когда концентрация аммиака станет  

равной  0,1 моль/л ? 

 

7. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 

КАТАЛИЗАТОР. СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 

Цель работы: установить опытным путем влияние катализатора на 

скорость химической реакции, проверить влияние изменения концентрации 

веществ на смещение химического равновесия. 

7.1. Краткие теоретические сведения [1,с.178-184] 

Катализатор − это вещество, которое увеличивает скорость химиче-

ской реакции, оставаясь при этом неизменным. Явление изменения скоро-

сти реакции с помощью катализатора называется катализом.  

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора объясняет-

ся образованием промежуточного продукта, за счет чего снижается энергия 

активации.  

Химическое равновесие − это такое состояние системы, когда ско-

рость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие 

количественно описывается константой равновесия. 

Для гомогенной химической реакции 

nA + mB � kC + lD 

в соответствии с законом действия масс выражения скорости прямой и об-

ратной реакций будут иметь вид: 

V1 = k1 [A] n [B]m;        V2 = k2 [C]k [D] l. 
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Так как в момент равновесия V1 = V2, то 

k1 [A] n [B]m = k2 [C]k [D] l; 

.
]B[]A[

]D[]C[

k

k
mn

lk

2

1 =  

Отношение констант скоростей 
2

1
k

k
обозначают К и называют константой 

равновесия, которая является постоянной при данной температуре величи-

ной. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шате-

лье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо внеш-

нее воздействие (изменить концентрацию, температуру, давление), то это 

воздействие благоприятствует той из двух противоположных реакций, ко-

торая ослабляет оказанное воздействие. 

При повышении концентрации одного из веществ равновесие смеща-

ется в сторону его расходования, а при понижении - в сторону его образо-

вания. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону уменьше-

ния объемов, а при понижении - в сторону увеличения. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндо-

термической реакции, а при понижении – в сторону экзотермической. 

7.2. Экспериментальная часть 

7.2.1. Приборы и реактивы 

Химический стакан вместимостью 50 мл, пробирки, стеклянная па-

лочка, мерный цилиндр, раствор хлорида железа (III) (разбавленный и кон-

центрированный), раствор роданида калия (разбавленный и насыщенный), 

растворы перманганата калия и серной кислоты (1:1), гранулированный 

цинк, кристаллический нитрат калия и хлорид калия.  
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7.2.2. Влияние катализатора на скорость реакции 

Приготовить раствор, состоящий из 1 мл КМnО4 и 5 мл H2SO4. Полу-

ченный раствор разлить в две пробирки. В одну из них насыпать немного 

KNO3 (как катализатор), затем в обе пробирки опустить по грануле цинка. 

Энергично встряхнуть пробирки. Наблюдать, в какой пробирке окраска ис-

чезнет быстрее. 

Цинк вытесняет из кислоты атомарный водород, который выполняет 

роль восстановителя перманганата: 

2KMnO4 + 3H2SO4 + 10H = K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

В результате реакции фиолетовый раствор КMnO4 обесцвечивается. 

Сравнить скорость обесцвечивания раствора в двух пробирках. В пробирке 

с KNO3 происходит вначале образование нитрита калия, играющего роль 

промежуточного соединения: 

KNO3 + 2H = KNO2 + H2O; 

5KNO2 + 3H2SO4 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5KNO3 + 3H2O. 

7.2.3. Смещение химического равновесия 

В химический стакан налить 20 мл дистиллированной воды, пять-семь 

капель разбавленного раствора FeCl3 и три капли разбавленного раствора 

KCNS. Полученный раствор размешать и разлить в четыре пробирки. В од-

ну пробирку добавить три капли концентрированного раствора FeCl3, в дру-

гую − три капли насыщенного раствора роданида калия, в третью − щепот-

ку кристаллов хлорида калия. Раствор в четвертой пробирке оставить для 

сравнения окраски. 

Как изменяется окраска в первых трех пробирках? В какую сторону 

смещается равновесие? Объяснить с точки зрения принципа Ле Шателье. 

Составить выражение константы равновесия для данной обратимой реакции 

FeCl3 + 3KCNS � Fe(CNS)3 + 3KCl. 
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7.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

7.4. Задачи и упражнения для самостоятельного решения 

1. В какую сторону сместится равновесие в следующих реакциях при 

повышении давления; при понижении температуры: 

4НС1(г) + O2(г) � 2Н2O(пар) + 2С12(г) + 113,4 кДж; 

N2О4(г) � 2NO2(г) − 23,2 кДж; 

SО2(г) + 1/2 O2(г) � SО3(г) + 95,2 кДж; 

С(гр) + Н2О(пар) � СO(г) + Н2(г) − 130,2 кДж ? 

2. Как можно изменить концентрации веществ, чтобы сместить рав-

новесие в сторону повышения выхода продукта в следующих реакциях: 

N2(г) + ЗН2(г) �  2NH3(г); 

С(гр) + 2Н2(г) � СН4(г); 

С0(г) + Н20(пар) � С02(г) + Н2(г) ? 

3. Как  сместится  равновесие  обратимой  реакции   2NO(г) + O2(г) � 

� 2NO2(г)  при увеличении давления в два раза ? 
4. В сосуде объемом 0,5 л помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. К мо-

менту равновесия образовалось 0,02 моль NH3. Вычислить константу рав-

новесия. 

5. Равновесие реакции 2NO2 � 2NO + O2  установилось при концен-

трациях, моль/л: [NO2] − 0,02; [NO] − 0,16; [02] – 0,08. Вычислить константу 

равновесия этой реакции. 

6. Вычислить равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции H2 + I2 � 

� 2HI, если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соот-
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ветственно, а равновесная концентрация [НI] =.0,8 моль/л. Вычислить кон-

станту равновесия.  

7. Равновесные   концентрации   веществ   в    обратимой   реакции   

N2 + ЗН2 � 2NH3 составляют, моль/л: [N2] = 4; [H2] = 9; [NH3] = 6. Вычис-

лить исходные концентрации азота и водорода и константу равновесия. 

8. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

Цель работы: научиться проводить расчет и приготовление раствора 

любой заданной концентрации. 

8.1. Краткие теоретические сведения [1] 

Истинным раствором называют однофазную систему переменного со-

става, состоящую из двух и более компонентов. Раствор состоит из раство-

рителя и одного или нескольких растворенных веществ, а также продуктов 

взаимодействия растворителя и растворенных веществ, если оно имеет ме-

сто. 

Состав раствора выражается концентрацией растворенного вещества. 

Концентрация раствора определяется количеством растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве (весовом или объемном) рас-

твора или растворителя. 

Растворы бывают разбавленными − с низкой концентрацией раство-

ренного вещества и концентрированными − с высокой концентрацией рас-

творенного вещества. 

Концентрацию растворов можно выразить следующими способами: 

1) массовая доля растворенного вещества ω − отношение массы рас-

творенного вещества к массе раствора: 

;
m

m

ра-р

вав−=ω  
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2) массовый процент С % − массовая доля растворенного вещества, 

выраженная в процентах, иначе − масса растворенного вещества, выражен-

ная в граммах, находящаяся в 100 г раствора (раньше массовый процент 

назывался процентной концентрацией): 

%;100
m

m
%С

ра-р

вав−=  

3) молярная концентрация С − число молей растворенного вещества, 

содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
Vва-Mв

1000m
С

вав−
=  

где V- объем, выраженный в миллилитрах; 

4) нормальная концентрация Сн - число эквивалентных масс раство-

ренного вещества, содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
VЭ

1000m
С

)вав(m

вав
н

−

−
=  

где  V− объем, выраженный в миллилитрах; 

5) моляльная концентрация Cm − число молей растворенного веще-

ства, содержащихся в 1000 г растворителя: 

;
mM

1000m
С

лярвав

вав
m

−−

−
=  

6) молярная доля вещества N − отношение числа молей данного ве-

щества (компонента) раствора к общему числу молей всех компонентов 

раствора: 

,N
i

вав

νΣ

ν
=

−
 

где  ν  - число молей; 

7) титр раствора Т − количество граммов растворенного вещества, со-

держащихся в одном миллилитре раствора при 20°С. 
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Кроме понятий "разбавленный раствор" и "концентрированный рас-

твор", существуют понятия "насыщенный раствор" и "ненасыщенный рас-

твор", эти понятия неэквивалентны. 

Насыщенный раствор − равновесная система раствора с растворен-

ными веществами. Насыщенный раствор при данной температуре образует-

ся тогда, когда растворяемое вещество прекращает растворяться. 

К насыщенному раствору применяют понятие растворимости, т.е. 

способности вещества растворяться в том или ином растворителе, образуя 

насыщенный раствор. Мерой растворимости вещества в данных условиях 

служит концентрация его насыщенного раствора. Концентрацию насыщен-

ного раствора чаще всего выражают тремя способами: 

1) количеством граммов растворенного вещества в 100 граммах рас-
творителя – 

;
m

100m
R

ля-р

вав−=  

2) количеством граммов растворенного вещества в 1 л раствора – 

,
V

1000m
R вав−=  

где  V − объем раствора, выраженный в миллилитрах; 

3) количеством молей растворенного вещества в 1 л раствора, т.е. мо-

лярной концентрацией – 

,С
VM

1000m
R рар.насыщ

ва-в

вав
−

−
=

⋅
=  

где V − объем раствора, выраженный в миллилитрах. 

Нормальная концентрация раствора и его объем, пошедшие на взаи-

модействие с другим раствором, связаны следующей зависимостью: 

.CVCV
2H2H11 =  
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8.2. Экспериментальная часть  

8.2.1. Приборы и реактивы 
 

Весы  технохимические  с  разновесами,  цилиндры мерные вмести-

мостью  50,  100, 200, 300 мл, стаканы мерные вместимостью 50, 100, 200, 

300 мл, палочки стеклянные, воронки конические, колбы мерные вместимо-

стью 50, 100, 200, 250 мл, ареометры, концентрированные растворы HCI, 

HNO3, H2SO4, Н2Oдист, NaCI, K2Cr2O7, CuSO4·5H2O. 

 

8.2.2. Приготовление раствора соли заданного массового процента 
 

Задание. Необходимо приготовить X г раствора вещества У, массовый 

процент которого в растворе равен С %. 

Студенты получают индивидуальные задания, варианты которых 

приведены в табл.5. 

Таблица 5 

№ 
пп 

Задание Расчеты 

ρ, г/мл 
 

Масса 
рас-
твора 
Х, г 

Соль У 

Процент-
ная кон-
центрация 
С, % 

Количество, г 
Нормаль-
ность рас-
твора СН, 
моль/л 

раство-
ренного 
вещества 

рас-
тво-
рите-
ля 

0 300 NaCl 2,0 6 294 0,346 1,0125 
1 50 NaCl 3,5     
2 100 NaCl 4,5     
3 150 NaCl 3,0     
4 100 NaCl 2,5     
5 250 NaCl 2,0     
6 75 K2Cr2O7 2,5     
7 100 K2Cr2O7 0,75     
8 125 K2Cr2O7 2,0     
9 150 K2Cr2O7 1,5     
10 175 K2Cr2O7 0,5     
11 50 CuSO4·5H2O 5,0     
12 75 CuSO4·5H2O 4,0     
13 100 CuSO4·5H2O 4,5     
14 125 CuSO4·5H2O 3,0     
15 150 CuSO4·5H2O 2,5     
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Прежде всего следует рассчитать массу соли, необходимую для при-

готовления раствора с заданной массовой процентной концентрацией. За-

тем определить массу воды, необходимую для приготовления раствора. Так 

как плотность воды OH2
ρ  = 1 г/мл, то надо отмерить цилиндром нужный 

объем воды в миллилитрах, численно равный массе, выраженной в граммах. 

Затем взвесить рассчитанную массу соли, перенести ее в стакан требуемой 

вместимости, влить отмеренное количество воды и размешать до полного 

растворения соли. После приготовления раствора следует рассчитать его 

нормальную концентрацию, для этого потребуется измерить ареометром 

плотность раствора. 

Все полученные результаты представить в виде табл.5. 

 

8.2.3. Приготовление раствора кислоты заданной  

нормальной концентрации из концентрированной кислоты 

 

Задание. Необходимо приготовить X мл раствора кислоты У, нор-

мальность которой CН, исходя из концентрированного раствора этой кисло-

ты. Каждый студент получает индивидуальное задание. Варианты заданий 

приведены в табл.6. 

Для приготовления раствора необходимо измерить с помощью арео-

метра плотность раствора концентрированной кислоты. По значению изме-

ренной плотности определить в справочной таблице [5] массовый процент, 

затем рассчитать объем концентрированной кислоты, необходимый для 

приготовления X мл раствора этой кислоты заданной концентрации СH. 

Отмерить рассчитанное количество концентрированной кислоты с 

помощью градуированной пипетки. Перенести отмеренный объем в мерную 

колбу требуемого объема X и довести объем раствора дистиллированной 

водой до метки.  

Все полученные результаты представить в виде табл.6. 
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Таблица 6 

№ 
пп 

Задание 
Исходный рас-
твор концентри-
рованной кислоты 

Приготовление раствора 

Объем 
Х, мл 

Кислота 
У 

Нормаль-
ная кон-
центрация 
СН, моль/л 

ρ, мл 

Массовый 
процент 
кислоты  
С, % 

Необходимый 
объем концент-
рированной 
кислоты V, мл 

Довести 
раствор 
до объе-
ма Х, мл 

0 50 HCl 2,00 1,183 36 8,75 50 
1 100 HCl 0,75     
2 100 HCl 0,60     
3 200 HCl 0,50     
4 250 HCl 0,35     
5 50 HNO3 2,25     
6 50 HNO3 1,75     
7 100 HNO3 0,75     
8 100 HNO3 0,60     
9 200 HNO3 0,50     
10 250 HNO3 0,35     
11 50 H2SO4 4,00     
12 50 H2SO4 5,00     
13 100 H2SO4 2,50     
14 100 H2SO4 3,00     
15 200 H2SO4 1,50     

 

8.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

8.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. Рассчитать массовый процент раствора, полученного растворением 

80 г сахара в 160 г воды. 

2. Рассчитать массы хлорида натрия и воды, необходимые для приго-

товления 250 г 2,5 %-го раствора. 

3. Рассчитать массовый процент раствора, полученного смешением 

300 г 10 %-го раствора HCI и 400 г 20 %-го раствора HCI. 
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4. Какова массовая доля серной кислоты в процентах в растворе, по-

лученном смешением 200 г 10 %-го раствора серной кислоты и 100 г 5 %-го 

сульфата натрия ?  

5. Какая  масса  серной  кислоты  необходима для приготовления 2 л 

2-молярного раствора ? 

6. 250 мл раствора содержат 7 г КОН. Какова молярная концентрация 

этого раствора ? 

7. Какая  масса  фосфорной  кислоты  необходима для приготовления 

2 л  0,1 н раствора ? 

8. Сколько  миллилитров  96 %-го  раствора  серной  кислоты  (ρ = 

=1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты ? 

9. Определить  молярность  36,5 %-гo  раствора  соляной кислоты (ρ = 

=1,18 г/мл). 

10. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осаждения 

2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа (III)? 

11. Для  нейтрализации  20 мл  2-молярного  раствора  H2S04 необхо-

димо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

12. Какой объем 80 %-го раствора H2S04 (ρ = 1,72 г/мл) необходим для 

реакции с 200 мл I,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

13. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции оса-

ждения в виде А1(0Н)3 с 200 мл 0,6 н раствора AICI3 ? 

14. Смешали 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 6 %-го 

раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного осадка ?  

15. Для приготовления насыщенного раствора KCI при 40 оС (313 К) 

взято 50 г воды и 20 г KCI. Какова растворимость KCI в воде при данной 

температуре? 

16. В 300 г горячей воды растворено 219 г K2Cr2O7. Найти массу кри-

сталлов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 293 К. Известно, что растворимость K2Cr2O7, при 293 К равна 

13,1 г на 100 г H2O. 
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9. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Цель работы: ознакомиться с поведением электролитов в водных 

растворах. 

9.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 

Электролитическая диссоциация – распад молекул на ионы под дей-

ствием молекул растворителя. Электролиты – вещества, способные подвер-

гаться электролитической диссоциации. К электролитам относятся кислоты, 

соли и основания. 

Способность к электролитической диссоциации характеризуется сте-

пенью электролитической диссоциации α, т.е. отношением концентрации 

молекул, подвергшихся распаду на ионы, к концентрации всех молекул как 

продиссоциированных, так и непродиссоциированных: 

%.100
С

C

общ

продис
=α  

Степень диссоциации может быть выражена как в долях единиц, так и 

в процентах. 

Электролиты считают сильными при  α ≥ 30 %; к ним относятся неко-

торые кислоты (HCI, HN03, HMnО4, НСlO4, НI, НВг и др.), щелочи и боль-

шая часть солей. 

Запись электролитической диссоциации сильных электролитов: 

HCl → H+ + Cl̄  ; 

Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH̄ ; 

Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + −2
4SO3 . 

Для электролитов средней силы 3 <α < 30 %. К ним относятся, напри-

мер, H3PО4, Mg,(OH)2. Для слабых электролитов  α < 3 %. К слабым элек-

тролитам относятся некоторые кислоты (H2S, H2CO3, HCN, CH3COOH и 

др.), нерастворимые основания, а также NH4OH и H2O.  
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Запись электролитической диссоциации электролитов средней силы и 

слабых электролитов: 

H2CO3¯ �  H+ + HCO3¯; 

HCO3¯ � H+ + −2
3CO ; 

Cu(OH)2 � CuOH+ + OH̄ ; 

CuOH+ � Cu2+ + OH̄ , 

т.е. электролитическая диссоциация ступенчатая и обратимая. 

Количественно обратимые процессы в условиях установившегося 

равновесия можно описать с помощью константы равновесия. Так, для 

угольной кислоты: 

I ступень: H2CO3 � H+ + HCO3¯, 

;105,4
]COH[

]HCO[]H[
'Kq 7

32

3 −
−+

⋅==  

II ступень: −
3HCO � H+ + ,CO2

3
−  

.107,4
]HCO[

]CO[]H[
''Kq 11

3

2
3 −

−

−+

⋅==  

Для суммарного процесса:  H2CO3 � 2H+ + −2
3CO , 

''KqKq'
]COH[

]CO[]H[
Kq

32

3
2

общ
==

−+

 

(в квадратных скобках приведены равновесные молярные концентрации). С 

точки зрения электролитической диссоциации кислотой называют электро-

лит, образующий в растворе катионы водорода Н+ (точнее Н+ + Н2О → Н30
+ 

− катионы гидроксония), а основанием − электролит, образующий анионы 

гидроксила ОН¯. 

Амфотерные гидроксиды типа Ме(OН)n диссоциируют одновременно 

по типу основания и по типу кислоты: 
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H+ + HZnO2¯     �      Zn(OH)2    �    ZnOH+ + OH̄  

�                                          � 
+−

+ HZnO2
2                                       Zn2+ + OH̄  

при добавлении щелочи                      при добавлении кислоты 

H+ + OH̄   →  H2O                             H+ + OH̄  → H2O 

                  
и равновесие смещается влево             и равновесие смещается вправо 

Реакции в растворах электролитов между ионами с образованием 

наименее диссоциируемых веществ называют ионообменными реакциями. 

Уравнения ионообменных реакций, в которых реагирующие вещества пред-

ставлены в виде ионов, называют ионными уравнениями. Ионное уравнение 

отражает реальный процесс в ионообменных реакциях. Ионообменные ре-

акции протекают в сторону образования малодиссоциируемых веществ: 

слабых электролитов, нерастворимых веществ − осадков, газов, комплекс-

ных ионов. Например: 

1. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + 2NaCl; 
               (молекулярное уравнение) 

2Na+ + −2
4SO  + Ba2+ + 2Cl̄  → BaSO4 + 2Na+ + 2Cl̄ ; 

               (полное ионное уравнение) 

−2
4SO  + Ba2- → BaSO4. 

              (краткое ионное уравнение) 

2. Ca(OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O; 

Ca2+ + 2OH̄  + 2H+ + 2Cl̄  → Ca2+ + 2Cl̄  + 2H2O; 

H+ + OH̄  → H2O. 

3. Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2; 

2Na+ + −2
3CO + 2H+ + −2

4SO  → 2Na+ + −2
4SO  + H2O + CO2; 

−2
3CO + 2H+ → H2O + CO2. 

4. Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O; 

Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]
2+ + 2OH̄  + 4H2O. 
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9.2. Экспериментальная часть 

9.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор для проверки электропроводности раствора (рис.4), растворы 

сахара (1M), глюкозы (1M), глицерина (1M), HCI (1н), NaOH (1н), NaCI 

(1н), СН3СООНконц , CH3COOH (1н), NH4OH (1н), NH4OHконц, H2SO4 (1н), 

BaCl2 (1н), Na2SO4 (1н), H2SO4конц, Al2(SO4)3 (1н), ZnSO4 (1н), сухие соли − 

NH4Cl, NaCH3COO. 

Рис.4. Прибор для проверки электропроводности раствора: 
1 – исследуемый раствор;  2 – стакан химический;  3 – изолятор; 
4 – электрохимическая лампа накаливания;  5 – шнур с вилкой; 
6 – электроды 

9.2.2. Электропроводность растворов электролитов и неэлектролитов  

(демонстрационный опыт) 

Электрическая проводимость водных растворов электролитов обу-

словлена направленным движением ионов: катионов − к катоду, анионов − 

к аноду. Для различных веществ с одинаковой концентрацией сила элек-

трического тока является функцией степени электролитической диссоциа-

ции: чем выше α , тем больше сила тока, а значит, тем ярче загорается лам-

почка. По интенсивности свечения лампочки дается сравнительная оценка 

силы электролитов. 
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Диссоциация дистиллированной воды. Налить в стакан 30-50 мл ди-

стиллированной воды. Включить прибор в электрическую сеть. Почему 

лампочка не зажигается? Написать уравнение электролитической диссоциа-

ции воды. 

Электролиты и неэлектролиты. Последовательно наполнить ста-

каны растворами сахара, глюкозы, глицерина, HCI, NaOH и NaCI и изме-

рить электрическую проводимость. После каждого замера промыть дистил-

лированной водой электроды. Отметить зажигание лампочки в растворах 

электролитов. Указать вещества-электролиты и вещества-неэлектролиты. 

Написать уравнения электролитической диссоциации веществ-

электролитов. 

Электролиты сильные и слабые. Провести аналогичные исследова-

ния раствором HCI, NaOH, CH3COOH и NH4OH. Указать сильные и слабые 

электролиты. Написать уравнения их электролитической диссоциации. 

Зависимость степени диссоциации от концентрации электроли-

та. Проверить закон разбавления Освальда, согласно которому при разбав-

лении раствора слабого электролита степень его диссоциации увеличивает-

ся по формуле 

,
C

Kq
=α  

где Kq − константа диссоциации электролита; 

С − его молярная концентрация. 

Налить в стакан 10-15 мл СН3СООН концентрированной, опустить 

электроды, добавляя порциями дистиллированную воду, отметить интен-

сивность свечения лампочки. Опыт повторить с концентрированным 

NH4OH. Объяснить наблюдения. 

Образование сильного электролита из слабых.  В один стакан 

налить 20-30 мл СН3СООН (1н), в другой − 20-30 мл NH40H (1н). Измерить 

их электропроводность. Смешать оба раствора и измерить электропровод-

ность полученного раствора. Что наблюдается? Дать объяснения. Написать 

уравнения протекающей реакции и электролитической диссоциации полу-

ченного соединения. 
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9.2.3. Зависимость концентрации ионов водорода от степени 

электролитической диссоциации кислот 

Исследовать действие уксусной и соляной кислот одинаковой кон-

центрации (1н) на цинк. Для этого положить в две пробирки по кусочку 

цинка одинакового размера. Налить в первую пробирку 1-2 мл HCI, во вто-

рую – 1-2 мл CH3COOH. Наблюдать выделение газа. В какой пробирке и 

почему скорость выделения газа меньше ? Дать необходимые объяснения. 

Написать уравнения протекающих в пробирках реакций. 

 

9.2.4. Смещение ионного равновесия слабого электролита 

Влияние на диссоциацию слабой кислоты ее соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл СН3СООН (1н) и 2-3 капли метилоранжа. Отметить 

окраску индикатора. Чем она обусловлена ? В одну из пробирок добавить 

шпателем несколько кристалликов NaCH3COO. Встряхнуть содержимое до 

полного растворения внесенной соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнения электролитической диссоциации кислоты и 

соли. Показать смещение равновесия диссоциации СН3СООН, применив 

принцип Ле Шателье. 

Влияние на диссоциацию слабого гидроксида его соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл NН4OH (1н) и 2-3 капли фенолфталеина. В одну из про-

бирок добавить несколько кристалликов NH4CI или (NH4)2SO4. Встряхнуть 

несколько раз для растворения соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнение диссоциации NH4ОН и соли аммония. По-

казать смещение равновесия диссоциации NH4OH, применив принцип Ле 

Шателье. 
 

9.2.5. Ионообменные реакции 

Образование слабого электролита. В одну пробирку поместить не-

сколько кристалликов соли аммония и внести 1-2 мл концентрированной 

NaOH. В другую пробирку поместить несколько кристалликов ацетата 
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натрия и прибавить 1-2 мл концентрированной H2SO4. Подогреть поочеред-

но каждую пробирку. Отметить запах выделяющихся газов. 

Написать уравнения в молекулярном и ионном виде. 

Реакция нейтрализации. Поместить в пробирку 1-2 мл HCI (1н), до-

бавить несколько капель метилоранжа, а затем по каплям добавить NaOH 

(1н) до изменения окраски индикатора. Написать уравнение в молекуляр-

ном и ионном виде. 

Образование осадка. Налить в три пробирки по 1-2 мл раствора BaCI2 

(1н), добавить по 1-2 мл: в первую – Na2SO4 (1н), во вторую − H2SО4 (1н), в 

третью – Al2(SO4)3 (1н). 

Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 
 

9.2.6. Амфотерные электролиты 

Налить в пробирку 2-3 мл ZnSO4 (1н) и добавить по каплям NaOH 

(1н) до появления осадка. Содержимое пробирки разделить на две пробир-

ки. В первую добавить NaOH, во вторую − HCI (1н) до исчезновения осад-

ков. Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

9.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

9.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCI, КОН, 

C2H5ОH, СH3COOH, C5H13O6, CHCl3, HBr. 

2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые электро-

литы: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)2, KHCO3, NaH2PO4, CuOHCl, 

Fe(OH)2Br. Написать уравнения электролитической диссоциации. 
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3. Написать математическое выражение констант диссоциации сле-

дующих веществ: H3P04, Mn(OH)2, Fe(0H)3, HCN, H2S, NH4OH. 

4. Какова концентрация ионов С1¯ и Са2+ в 0,1 М растворе CaCI2, если 

степень диссоциации СаС12 65 % ? 

5. В каком из растворов концентрация ионов водорода выше: 0,001 М 

раствор HN03 и I М раствор CH3COOH ? 

6. Рассчитать концентрацию ионов Н+ в 0,4 М растворе H2S . 

7. Рассчитать константу диссоциации НСN, зная степень ее диссоциа-

ции, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

8. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций:  

CuSO4 + H2S → ; Fe(OH)2NO3 + HNO3 → ; 

NaHCO3 + NaOH → ; Fe(OH)2NO3 + KOH → ; 

CH3COOH + KOH → ; KCN + H2SO4 → ; 

(NH4)2SO4 + NaOH → .  

 

10. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9 

ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ. 

рН-МЕТРИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Цель работы: получить четкое представление о реакции среды, ме-

тодах ее определения; с помощью индикаторов и рН-метра изучить меха-

низм гидролиза различных солей. 
 

10.1. Краткие теоретические сведения [1, 2] 

10.1.1. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель 
 

Процесс диссоциации воды на ионы носит название аутопротолиза. 

Вода диссоциирует на ионы как слабый электролит: 

H2O  �  H+ + OH̄ ; 
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.108,1
]OH[

]OH[]H[
Kq 16

2

−
−+

⋅==  

Более точно диссоциация протекает следующим образом:  

Н2O + Н2O  �  Н3O
+ + ОН¯, 

где Н3О
+ – ион гидроксония. 

Произведение концентрации ионов водорода и ионов гидроксила в 

любом растворе есть величина постоянная. При 22°С [H+]·[OH¯] = 10-14. Это 

произведение носит название ионного произведения воды. От величины 

[H+] и сопряженной с ней [OH¯] зависит кислотность или щелочность сре-

ды. 

Нейтральная среда раствора  [H+] = [OH¯]  = 10-7 моль/л; кислая среда 

раствора [Н+] > 10-7 моль/л или [OH¯] < 10-7 моль/л; щелочная среда раство-

ра [H+] < 10-7 моль/л или [OH¯] > 10-7 моль/л. 

Количественной характеристикой кислотности среды является водо-

родный показатель рН, равный отрицательному значению логарифма кон-

центрации ионов водорода: 

рН = − lg [Н+]. 

Аналогично существует гидроксильный показатель рОН: 

рОН = − lg [OH¯]. 

Известно, также, что рН + рОН = 14. В нейтральной среде рН = рОН = 7, в 

кислой среде рН < 7, а рОН > 7, в щелочной среде рН > 7, а рОН < 7. 
 

10.1.2. Определение значения рН 
 

Традиционный способ наиболее простой, однако с низкой точностью 

− это способ определения рН с помощью индикаторов − веществ, меняю-

щих окраску в зависимости от концентрации ионов водорода. 

Индикаторы характеризуются интервалом рН перехода окраски. 

Наиболее широко используют индикаторы, приведенные в табл.7. 
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Таблица 7 

 

Индикатор 
Среда (цвет и интервал рН) 

кислая нейтральная щелочная 

Метилоранж 
Оранжевый (4>pH>3,1) 
Красный (pH < 3,1) 

Желтый Желтый 

Лакмус Красный (pH < 5) 
Фиолетовый 

(8>pH>5) 
Синий (pH>8) 

Фенолфтале-
ин 

Бесцветный Бесцветный 
Бледно-розовый (pH>8) 
Малиновый (pH>9,8) 

 
Часто пользуются индикаторной бумагой, на которую наносят инди-

катор. Универсальная индикаторная бумага может менять цвет в широком 

интервале рН, например, от рН = 1 до рН = 14. 

Второй способ − это определение рН с помощью прибора, он характе-

ризуется высокой точностью. В лабораториях используют приборы  рН-340, 

рН-262, ЭВ-74 и др. 

Датчиком величины рН раствора (индикаторным электродом) служит 

стеклянный электрод, мембранная ЭДС которого зависит от концентрации 

ионов водорода в растворе. Внутри стеклянного электрода находится кон-

тактный электрод − серебряная проволока, покрытая тонким слоем хлорида 

серебра, опущенная в стандартный 0,1 М раствор HCI. 

Разность потенциалов, возникающая на стеклянной мембране, являет-

ся функцией разности концентрации ионов водорода в стандартном и ис-

следуемом растворе. Потенциал стеклянного электрода сравнивается по-

тенциометрически с потенциалом стандартного хлорсеребряного насыщен-

ного электрода сравнения (рис.5). 

Элементы измерительной схемы прибора и электронный усилитель, с 

которыми связан датчик ДЛ-02, размещены в металлическом корпусе. Все 

ручки управления выведены на наклонную лицевую панель, на которой 

установлен милливольтметр со шкалой рН = 1-14. Предусмотрена возмож-

ность ручной и автоматической компенсации измерения характеристик 

электродной системы при измерении температуры раствора. Настраивают 

рН-метр по буферным растворам. 
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Рис. 5. Датчик ДЛ-02: 

1 − штанга с треногой; 2 − стандартный хлорсеребряный электрод; 

3 − бачок с насыщенным раствором KCI; 4 − защитные экраны; 

5 − стеклянный электрод; 6 − электролитический ключ; 

7 − стаканчик с исследуемым раствором; 8 − столик 
 

10.1.3. Гидролиз солей 
 

Гидролизом солей называется взаимодействие ионов соли с водой, 

приводящее к образованию малодиссоциируемых веществ. 

В результате гидролиза солей меняется концентрация ионов Н+ или 

ОН¯, поэтому растворы многих солей показывают кислую или щелочную 

реакцию среды. 

По отношению к гидролизу различают несколько типов солей: 

1) Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кис-

лотой (протекает частично): 

а) Анион слабой кислоты одновалентен:  

CH3COONa + H2O � CH3COOH + NaOH,  

в ионном виде 

CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + OH̄ .  

2

6

3

14

5

7

8

ДЛ-02
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В растворе накапливаются ионы ОН¯, рН > 7, среда щелочная. 

б) Анион слабой кислоты многовалентен, гидролиз протекает ступен-
чато: 

I ступень – Na2C03 + H2O � NaHCO3 + NaOH, 

−2
3CO + H2O � HCO3¯ + OH̄ ;     pH > 7; 

II ступень обычно в нормальных условиях не протекает, она возможна 

в определенных условиях (нагревание, разбавление):  

NaHCO3 + H2O � H2CO3 + NaOH; 

HCO3¯ + H2O � H2CO3 + OH̄ . 

Количественной мерой гидролиза является константа гидролиза. Для 

первого типа солей 

.
K

K
K

кисл.сл

OH
гидр

2=  

2) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кис-

лотой: 

а) Катион слабого основания одновалентен: 

NH4Cl + H2O � NH4OH + HCl; 

NH4
+ + H2O � NH4OH + H+.  

В растворе накапливаются ионы Н+, рН < 7, среда кислая. 

б) Катион слабого основания многовалентен, гидролиз протекает сту-

пенчато, преимущественно по I ступени: 

I ступень – ZnCl2 + H2O � ZnOHCl + HCl; 

Zn2+ + H2O � ZnOH+ + H+. 

При определенных условиях (повышение температуры, разбавленные 

растворы) гидролиз может частично идти и по II ступени:  

II ступень – ZnOHCI + H2O �  Zn(OH)2 + HCI; 

ZnOH+ + H2O � Zn(OH)2 + H+. 
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Для второго типа солей 

.
K

K
K

осн.сл

OH
гидр

2=  

3) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кисло-

той, протекает в значительной степени: 

NH4CH3COO + H2O � CH3COOH + NH4OH; 

NH4
+ + CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + NH4OH. 

рН раствора близок к 7 и зависит от силы кислоты и основания: 

.
KK

K
K

осн.слкисл.сл

OH
гидр

2=  

Иногда в случае образования осадка и газа гидролиз протекает до полного 

разложения соли, например: 

Cr2S3 + 6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2S. 

4) Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой, гид-

ролизу не подвергаются, например: 

NaCI + Н2О �; 

Na+ + Cl̄  + Н2О � . 

Так как в продуктах реакции нет слабого электролита, то равновесие 

полностью смещено влево, т.е. гидролиз не происходит, раствор нейтрален, 

рН = 7. 
 

10.2. Экспериментальная часть 

10.2.1. Приборы и реактивы 
 

Химические стаканы вместимостью 50 мл; рН-метр; Al2(SO4)3 (0,1н), 

СН3СООН (0,1 н), NH4OH (0,1 н), CH3COONa (0,1 н), NH4Cl (0,1 н), Na2CО3 

(0,1 н), Н2ОДИСТ, ZnCl2 (0,1 н),  NaNО3  (0,1 н). 
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10.2.2. Окраска индикаторов в различных средах 
 

Налить в шесть пробирок по 2-3 мл дистиллированной воды и доба-

вить в две из них раствор лакмуса, в две другие – метилоранж, в две по-

следние − фенолфталеин (по несколько капель). Записать окраску индика-

торов в нейтральной среде. Добавить в пробирки с разными индикаторами 

по несколько капель щёлочи, в другие три пробирки – по несколько капель 

раствора соляной кислоты. Записать результаты в виде табл.7. 
 

10.2.3. Гидролиз солей. Определение рН среды с помощью рН-метра 
 

Вначале подготовить рН-метр к работе: 

1.  Подключить рН-метр в сеть 220 В с помощью сетевого шнура, 

включить прибор, повернуть ручку "Сеть" по часовой стрелке, при этом за-

горается контрольная лампочка. Прибору дать прогреться в течение 30 мин. 

2.  Ручку "Температура раствора" установить на значение температу-

ры исследуемого раствора. Переключатель "Размах" зафиксирован в поло-

жении "15 рН". 

3. Проверку и настройку рН-метра провести по одному из стандарт-

ных буферных растворов (например, с рН = 1,68; 3,56; 4,06; 6,86; 9,22). 

Применять буферный раствор, рН которого находится в том же диапазоне 

измерения, что и рН исследуемого раствора. Перед каждым погружением в 

стандартный или исследуемый раствор электроды тщательно промыть ди-

стиллированной водой и чрезвычайно осторожно удалить избыток воды с 

их поверхности фильтровальной бумагой. В стакан налить стандартный бу-

ферный раствор с соответствующим значением рН и опустить в него элек-

троды. 

4. Переключатель "Пределы измерения" установить на соответству-

ющий диапазон измерения (например, в положение 1-2 рН, если буферный 

раствор имеет рН = 1,68 и т.д.). Переключатель "Размах" перевести в поло-

жение "3рН". Ручкой потенциометра "Еи" установить стрелку прибора на 
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деление шкалы, отвечающее значению рН стандартного раствора. Пере-

ключатель "Размах" установить снова в положение "15рН". 

5. Проверить показания прибора по стандартным буферным раство-

рам: 4,06 – на диапазоне 2-5 рН; 6,88 – на диапазоне 5-8 рН; 9,22 – на диапа-

зоне 8-11 рН. Проверить показания прибора по буферным растворам 1,66 и 

9,22 рН на диапазоне 1-14 рН. 

6. Для измерения рН исследуемого pacтвора поместить электроды в 

стакан, отметить показания стрелки по нижней шкале и после установления 

переключателей "Пределы измерений" и "Размах" на соответствующих 

диапазонах рН провести отсчет по верхней шкале прибора. 

7. По окончании работы выключить прибор и отключить его от сети. 

Электроды промыть Н2Одист и оставить в Н2Одист. В пять стаканов налить по 

10-15 мл: в первый стакан − Na2CO3 (0,1 н), во второй − NaCH3COO (1 н), в 

третий − NH4CI (0,1 н), в четвертый − ZпС12  (1 н), в пятый − NaNO3 (0,1 н). 

Измерить значения рН этих растворов с помощью рН-метра. Какие из 

исследуемых солей подвергаются гидролизу ? Составить уравнения гидро-

лиза в молекулярном и ионном виде. 
 

10.2.4. Взаимное усиление гидролиза солей 
 

К 5-6 каплям сульфата алюминия прибавить такой же объем карбона-

та натрия. Какой газ выделился и какой образовался осадок? Написать 

уравнение совместного гидролиза данных солей в молекулярном и ионном 

виде. 
 

10.2.5. Влияние температуры на гидролиз 
 

К раствору ацетата натрия прилить 1-2 капли фенолфталеина. Заме-

тить интенсивность окраски индикатора. Нагреть пробирку с раствором до 

кипения. Как изменилась интенсивность окраски индикатора? Объяснить 

полученный результат. Написать уравнения гидролиза в молекулярном и 

ионном виде. 
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10.3. Содержание отчета 
 

1. Название лабораторной работы. 

2. Ее цель. 

3. Отчет по опыту 10.2.2 представить в виде табл.7. Отчет по опыту 

10.2.3 должен описывать устройство, принцип и порядок работы рН-метра, 

данные по рН различных солей представить в виде таблицы, составить 

уравнения гидролиза в молекулярном и ионном виде.  
 

10.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Каково значение рН раствора, концентрация ионов ОН¯ которого 

равна 10 моль/л ? 

2. Какова концентрация ионов водорода и ионов гидроксила раствора, 

рН которого равен 6,3 ? 

3. Определить рН растворов сильных электролитов: 

а) 0,1 М раствора HN03 (α = 0,92); 

б) 0,01 М раствора КОН' (α = 0,93). 

4. Определить рН 0,6 М раствора HCI (Кq, = 3,2·10-8).  

5. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих 

солей: СН3СOОК, NaCN, K3PO4, NH4CI, CuCI2, A12(SO4)3, NH4N03, Na2C03, 

AI 2S3, KCI, FeS04. Указать характер среды водных растворов этих солей. 

6. Рассчитать константу гидролиза и рН водных растворов следующих 

солей: 

а) 0,2 М раствор CH3COONa; 

б) 0,05 М раствор NH4CI. 

7. Написать уравнение совместного гидролиза двух солей: Cr2(SO4)3 и 

Na2S. 
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11. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 10 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с особенностями окислительно-

восстановительных реакций, с важнейшими окислителями и восстановите-

лями, приобрести навыки расстановки коэффициентов двумя методами. 
 

11.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Химические реакции, сопровождающиеся изменением степени окис-

ления элементов, называются окислительно-восстановительными (ОВР). 

Под степенью окисления понимают условный заряд атома, который опре-

деляется числом общих электронных пар, смещенных от одного элемента 

(знак «плюс») к другому (знак «минус»). Если электронные пары не смеще-

ны, степень окисления равна нулю. 

Процесс отдачи электронов в химическом процессе, приводящий к 

повышению степени окисления элемента, называется окислением, а эле-

мент, теряющий электроны, − восстановителем. В роли восстановителей 

могут выступать нейтральные атомы металлов (К, Na, AI, Mg, Zn и др.), 

элементарные отрицательные ионы (I¯, Br̄ , Cl̄ , S2- и др.), а также сложные 

анионы, молекулы, катионы металлов, в которых элемент проявляет одну из 

низких степеней окисления ++−−− 22
222

2
3 Zn,Fe,SO,CrO,NO,SO( и т.п.). 

Процесс принятия электронов, приводящий к понижению степени 

окисления элемента, называется восстановлением, а элемент, принимаю-

щий электроны, − окислителем. В роли окислителя выступают простые ве-

щества, образованные неметаллами (F2, O2, CI2, Br2, I2, S и др.); катионы ме-

таллов, проявляющие одну из высоких степеней окисления (Fe3+, Мп
4+, Sn4+, 

Pb4+ и др.), а также сложные анионы, содержащие элемент с максимальной 

степенью окисления −−−− 2
7243

2
4 OCr,MnO,NO,SO(  и т.п.).  
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Для расстановки коэффициентов в ОВР необходимо помнить основ-

ные положения теории окислительно-восстановительных реакций: 

1) без процесса окисления невозможен процесс восстановления; 

2) количество потерянных электронов должно быть равно количеству 

принятых; 

3) количество одноименных атомов в левой части уравнения должно 

быть равно количеству таких же атомов в правой части этого уравнения . 

Существует два метода расстановки коэффициентов: метод электрон-

ного баланса и метод электронно-ионного баланса (метод полуреакций ). 

Последовательность решения ОВР методом электронного баланса та-

кая. 

1. Определение степени окисления всех элементов в левой и правой 

частях схемы реакции и выявление элементов, изменивших степень окисле-

ния. 

2. Составление схемы перехода электронов, нахождение окислителя и 

восстановителя. 

3. Подобрать множители так, чтобы число отданных и принятых 

электронов было одинаковым. 

4. Расстановка коэффициентов перед окислителем и восстановителем 

и продуктами их восстановления и окисления, затем – перед элементами, не 

изменившими степени окисления: катионами металлов, анионами кислот-

ных остатков, атомами водорода. Проверка правильности решения − по 

числу атомов кислорода. 

Например: 

,OHS)SO(CrSOHSHOCrK 2
0

34

3

242

2

2

6

722 ++→++
+−+

 

2Cr+6  + 6e  =  2Cr+3                   1  −  восстановление; окислитель 

S-2  −  2e  =  S0                                 3  −  окисление; восстановитель 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

 

     6 
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Особенности электронно-ионного уравнения заключаются в том, что 

подбор коэффициентов производится на основании составления полуреак-

ций процесса окисления и восстановления. Для этого составляются: 

I) ионное уравнение реакции с учетом силы электролита и раствори-

мости веществ:  

;OHSOK2SSO3Cr2SOH2SHOCrK2 2
2
4

2
4

32
42

2
72 +++++→++++ −+−+−+−+

           
2) полуреакции:  

−2
72OCr + 14Н+ + 6ē = 2Cr3+ + 7H2O         1 − восстановление; окислитель 

H2S  −  2ē  =  S + 2H+                                3 − окисление; восстановитель; 

3) ионное уравнение с коэффициентами: 

−2
72OCr + 14Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S + 6H+; 

−2
72OCr + 8Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S; 

4) полное молекулярное уравнение: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4Н2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

Для составления полуреакций необходимо знать правила стяжения: 

1. В кислой среде недостаток кислорода компенсируется молекулами 

воды; в противоположной стороне ставятся катионы водорода. 

2. В щелочной среде недостаток кислорода восполняется ионами 0Н¯, 

в противоположной стороне записывается вода. 

3. В нейтральной среде: 

а) если кислорода меньше слева, то применяется правило кислой сре-

ды (слева Н20, справа Н+); 

б) если кислорода меньше справа, то применяется правило щелочной 

среды (слева Н20, справа 0Н¯). 

 

     6 
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11.2. Экспериментальная часть 

11.2.1. Приборы и реактивы 
 

0,5 н растворы веществ: Cr2(S04)3; КМпО4; K2Cr2О7; Na2SO4; NaNО2, 

КI; 3%-й раствор Н202; 6 н NaOH; H2S04 (1:1). 
 

11.2.2. Окисление ионов Cr3+ перекисью водорода 
 

В пробирку налить 2-4 капли раствора соли Cr2(SO4)3, прибавлять 

раствор NaOH до тех пор, пока выпавший первоначально осадок не раство-

рится. К полученному хромиту в щелочной среде добавить несколько ка-

пель раствора Н202. Раствор нагреть до изменения окраски. Составить схему 

реакции и уравнять одним из методов. Сделать вывод о влиянии степени 

окисления на функцию восстановителя. 

11.2.3. Окисление ионов Fe2+ ионами MnO4¯̄̄̄ в кислой среде 

 

В пробирку налить 5-6 капель раствора перманганата калия KMnO4 и 

столько же раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). Затем по каплям прилить 

раствор соли железа FeSO4 до полного обесцвечивания раствора. Реакция 

выражается схемой: 

MnO4¯ + H+ + Fe2+ → Fe3+ + Mn2+ + H2O. 

В обесцвеченный раствор добавить несколько капель раствора рода-

нида калия KCNS. Появление кроваво-красной окраски, характерной для 

раствора Fe(CNS)3, доказывает, что ионы Fe2+  
окислились в ионы Fe3+. Со-

ставить полное уравнение реакции. Указать окислитель и восстановитель. 
 

11.2.4. Окислительные свойства дихромата калия 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и добавить такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В 

первую пробирку прилить 4-5 капель раствора соли железа FeSO4, во вто-

рую – 4-5 капель раствора сульфита натрия Na2SO3, в третью – 4-5 капель 

нитрита натрия NaNO2, в четвертую – 4-5 капель иодида калия KI. 
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11.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

11.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

I. Какие из перечисленных реакций можно отнести к окислительно-

восстановительным: 

K2S04 + BaCI2 →. KC1 + BaS04 ; 

FeCI2 + SnCI4 → FeCI3 + SnCI2; 

Zn + HN03  →  Zn(N03)2 + NO + H2O; 

AI(0H)3 + NaOH  →  Na[AI(0H)4] ? 

2. Уравнять следующие схемы химических реакций : 

Fe + H2SО4конц → Fe2(SО4)3 + SО2 + H2О; 

Mg + HNО3разб  → Мg(NО3)2 + NH4NО3 + H2O; 

AI + KOH + H20 -—  К[А1(OH)4] + H2 ; 

Cr203 + KN03 + KOH → K2CrO4 + KN02 + H2O ;   

NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2Cr04 + NaBr + H2O;  

K2Cr2O7 + KN02 + H2S04 → Cr2(S04)3 + KN03 + K2S04 + H2O;  

K2Cr207 + HCI → CrCI3 + CI2 + КСl + H2O;  

KMnO4 + H2S + H2S04 → MnS04 + S + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + Na2S03 + H2O →  MnO2 + Na2SO4 + KOH;  

KMnO4 + FeS04 + H2S04 → MnS04 + Fe2(S04)3 + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + KNO2 + KOH → K2MnO4 +KN03 + H2O. 

3. Рассчитать, сколько граммов KN02 можно окислить в присутствии 

H2S04 с помощью 30 мл 0,01 M раствора KMnO4. 

4.Определить, какой объем 0,2 М раствора I2 можно восстановить 4 г 

H2S. 
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12. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 11 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ 
 

Цель работы: ознакомиться с работой гальванических элементов.  
 

12.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

При погружении металла в раствор на поверхности раздела возникает 

разность потенциалов за счет гидратации ионов металла и перехода их в 

раствор:  

Me + mH20 � [Ме
+n] · mH2O + nē. 

Разность потенциалов возникающего двойного электрического слоя 

называется электродным потенциалом, а после установления равновесия − 

равновесным электродным потенциалом. Его величина зависит от восста-

новительной активности металла, энтальпии гидратации, температуры и 

концентрации ионов металла в растворе. Определить величину электродно-

го потенциала металла прямым измерением невозможно. Поэтому исполь-

зуют компенсационный метод измерения. Для этого составляют гальвани-

ческий элемент из исследуемого металла, погруженного  в раствор своей  

соли  с концентрацией ионов металла 1 моль/л, и нормального водородного 

электрода. 

Прибор, в котором химическая энергия окислительно-

восстановительных процессов превращается в энергию электрическую, 

называется гальваническим элементом. Электродный потенциал нормаль-

ного водородного электрода принимается за нуль. Разность потенциалов 

гальванического элемента, у которого один полуэлемент − стандартный во-

дородный электрод, а другой − металл в растворе своей соли, принимается 

за стандартный электродный потенциал металла  ).E( o
Me/Me n+ Схема галь-

ванического элемента изображается так: 

Ме/Ме
+n // 2Н+/Н2. 
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Если металл активный, то он выполняет роль анода, а водородный 

электрод − роль катода: 

A (−);   Me − nē  → Ме
+n; 

К (+);   2Н+ + 2ē → Н2. 

Стандартный электродный потенциал такого металла принимается со 

знаком "минус", а для металла, выполняющего роль катода, − со знаком 

"плюс". 

А (−):   Н2 − 2ē → 2Н+ 

К (+);   Ме
+n; + nē  →Meo. 

Ме
+n + Н2 = Ме° + 2Н+ 

Располагая металлы по возрастанию их стандартных потенциалов, 

получают электрохимический ряд напряжения металлов: 

Li/Li + К/К+ Са/Са2+ Na/Na+ Mg/Mg2+ AI/AI 3+ Мn/Мn2+ Zn/Zn2+ 

-3,02 -2,92 -2,87 -2,71 -2,37 -1,7 -1,05 -0,76 
 

Fe/Fe2+ Ni/Ni2+ Sn/Sn2+ Pb/Pb2+ H2/2H+ Cu/Cu2+ Ag/Ag+ 

-0,44 -0,25 -0,13 -0,126 0 +0,34 +0,8 

Чем более отрицательный потенциал, тем сильнее восстановительные 

свойства металлов. Чем правее расположен металл в ряду напряжений, тем 

более сильными окислителями являются ионы металла.  

При работе гальванических элементов роль анода выполняет металл, 

расположенный в ряду напряжений левее, а катода − правее. Если условия 

отличаются от стандартных, то для расчета электродного потенциала поль-

зуются уравнением Нернста: 

,Clg
n

059,0
EE o

+=  

где  Е  – потенциал металла, помещенного в раствор своей соли, В; 

Е
о – стандартный электродный потенциал металла, В; 

n − число электронов, участвующих в данной электродной полуреак-

ции; 

С  − концентрация ионов металла, моль/л. 
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ЭДС гальванического элемента определяется по формуле  

ЭДС = Ек - Еа . 

12.2. Экспериментальная часть 

12.2.1. Приборы и реактивы 
 

Два батарейных стакана вместимостью по 200 мл, медная и цинковая 

пластины, U-образная трубка, заполненная раствором KCI с агар-агаром, 

потенциометр Р-307, нормальный элемент Вестона, растворы CuS04 (1 M), 

ZnSO4 (1 M), CuS04 (0,1 M), ZnS04 (0,1 М). 
 

12.2.2. Измерение ЭДС элемента Якоби-Даниэля 
 

1. Собрать гальванический элемент по схеме (рис.6): 

Zn / ZnS04 (1 M) // CuS04 (1 M) / Сu . 

Для этого сосуды промыть дистиллированной водой и наполнить до 

метки: один сосуд – 1 М раствором ZnS04, другой − 1 M раствором CuS04. 

Вставить в раствор ZnS04 цинковый электрод, а в раствор CuS04 -медный, 

растворы соединить электролитическим мостиком. 

2.К зажимам 1 (X1) или 2 (X2) подключить электроды исследуемого 

элемента, соблюдая полярность . 

3. Переключатель 21 установить в положение X1 или X2 в зависимо-

сти от того, к каким зажимам подключены электроды исследуемого элемен-

та. 

4. Включить дополнительное сопротивление нажатием кнопки 18 и 

последовательным вращением ручек 6, 7, 8, 9, 10, 11 декадных переключа-

телей произвести грубое уравновешивание (компенсирование) ЭДС иссле-

дуемого элемента до установления стрелки гальванометра в нулевое поло-

жение.  

5. Выключают кнопку 18 и включают кнопку 19, последовательным 

вращением указанных выше ручек декадных переключателей производят 

точное уравновешивание ЭДС исследуемого элемента. 
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6. Значение ЭДС исследуемого элемента отсчитывают по цифрам в 

окошках 12-17. Для этого цифровые значения в окошках умножают на 

множитель, стоящий у окошка, и полученные данные суммируют. 
 

Рис. 6. Панель потенциометра Р-307: 

1 и 2 – зажимы исследуемого гальванического элемента (X1 и Х2); 3 – зажи-

мы гальванометра: 4 – зажимы нормального элемента (НЭ); 5 – зажимы ба-

тарей (Б); 6-11 – ручки декадных переключателей; 12-17 – числовые значе-

ния ЭДС для шести декадных сопротивлений; 18 – кнопка для включения 

дополнительного сопротивления; 19 - кнопка для включения декадных со-

противлений; 20 - кнопка для успокоения колебания стрелки гальванометра; 

21 – ручка переключателя для включения нормального элемента и исследу-

емого элемента; 22 – ручка переключателя для установки числового значе-

ния ЭДС нормального элемента при заданной температуре; 23 и 24 – ручки 

для грубой настройки потенциометра по рабочему току; 25 и 26 – ручки для 

точной настройки потенциометра по рабочему току 
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Результаты измерения заносят в табл.8. 

Таблица 8 

Элемент 
ЭДС элемента, В Ошибка 

Еэкс Етеор 
абсо-
лютная 

относи-
тельная 

Zn/ZnS04 (1 M)//CuS04 (1 M)/Сu     

Zn/ZnS04 (0,1 M)//CuS04 (0,1 M)/Сu     

7. Из сосуда выливают 1 М раствор ZnS04 и 1 M раствор CuSO4, элек-

троды промывают дистиллированной водой, а затем сосуды заполняют до 

метки 0,1 М растворами ZnSО4 и CuSO4. ЭДС элемента измеряют компен-

сационным методом. 

Обработка результатов 

1. Вычислить теоретическое значение ЭДС элементов, приведенных в 

таблице, по уравнению Нернста. 

2. Вычислить абсолютную ошибку по формуле ∆Е = Еэкс − Етеор. 

3. Рассчитать относительную ошибку ЭДС элемента по уравнению 

.
E

100E
E%

теор

⋅∆
=∆  

 

12.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

12.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

I. Написать схему гальванического элемента, в основе работы которо-

го лежит окислительно-восстановительная реакция: 

Pb(NO3)2 + Fe → Fe(NO3)2 + Pb. 



 66

2. При какой концентрации ионов Zn2+ (моль/л) потенциал цинкового 

электрода будет на 0,015 В меньше его стандартного электродного потен-

циала (ответ 0,3 моль/л)? 

3. Марганцевый   электрод   в  растворе  его  соли  имеет   потенциал  

-1,236 В. Вычислить концентрацию ионов Мn2+  (в молях на литр). 

4. Составить схему, написать уравнения электродных процессов и 

вычислить ЭДС медно-никелевого гальванического элемента, в котором 

[Сu2+] = 0,01 моль/л, a [Ni2+] = 0,1 моль/л. 

5. Составить схемы двух гальванических элементов, в одном из кото-

рых медь была бы катодом, а в другом − анодом. Написать для каждого из 

этих элементов уравнения реакций, протекающих на катоде и аноде. 

6. При какой концентрации ионов Сu2+ (моль на литр) значение по-

тенциала медного электрода становится равным стандартному потенциалу 

водородного электрода ? 

7. Какой гальванический элемент называется концентрационным ? 

Составить схему, написать уравнения электродных процессов и вычислить 

ЭДС гальванического элемента, состоящего из серебряных электродов, 

опущенных: первый − в 0,01 н, а второй − в 0,1 н растворы AgNO3. 

 

13. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 12 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

Цель работы: рассмотреть механизм и условия протекания электро-

химической коррозии, провести сравнение с химической коррозией. 
 

13.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Коррозией называют разрушение металла под действием окружаю-

щей среды. Коррозия по механизму протекания делится на химическую и 

электрохимическую. Химическая коррозия возникает при взаимодействии 

металлов с сухими газами или жидкостями, не являющимися электролита-
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ми. Почти все металлы при повышенной температуре реагируют с кислоро-

дом, галогенами, серой, сернистым газом. Примеры химической коррозии: 

4Fe + 3 O2 → 2Fe2O3 ; 

2Fe + 3CI2 → 2FeCI3. 

Большинство металлов, соприкасаясь с электролитом − водными рас-

творами солей, кислот, оснований, способны проводить электрический ток. 

Так как в машиностроении применяются неоднородные металлы (сплавы), 

содержащие примеси, то создаются условия для работы гальванического 

элемента. В возникшей микрогальванопаре роль анода выполняет участок с 

более отрицательным электродным потенциалом, а катода − с более поло-

жительным потенциалом. Анодные участки гальванических пар подверга-

ются разрушению, а на катодных участках происходит восстановление 

окислителей − деполяризаторов. Наиболее часто встречаются два вида ка-

тодного процесса: 

1) восстановление ионов водорода − коррозия с водородной деполя-

ризацией: 

2Н+ + 2е → Н2 ; 

2) восстановление молекул кислорода в нейтральной, щелочной сре-

дах:  

O2 + 2Н2O + 4ē = 4OН¯ 

и в кислой среде: 

02 + 4Н+ + 4ē = 2Н2O. 

Это коррозия с кислородной деполяризацией. Типичным случаем 

коррозии с поглощением кислорода может служить ржавление техническо-

го железа (чугунов) во влажном воздухе. Роль анода выполняет железо, 

o
Fe/Fe 2E

+
=-0,44В, а катода − цементит Fe3С, электродный потенциал кото-

рого более положителен. 

Анод:  Fe° − 2ē → Fe2+. 

Катод: (Fe3C) : O2 + 2H2O + 4ē = 4OН¯.  
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Продуктом коррозии является гидроксид железа (II), постепенно 

окисляющийся до гидроксида железа (III): 

Fe2+ + 2OH̄  = Fe(OH)2; 

4Fe(OH)2 + O2 + 2Н2O = 4Fe(OH)3. 

Все применяемые способы защиты от коррозии можно разделить на 
три группы: 

1) различные покрытия (металлические, неметаллические, химиче-

ские); 

2) обработка среды, в которой находится металл (ингибиторы);  

3) электрохимические методы (протекторная, катодная защиты). 

 

13.2. Экспериментальная часть 

13.2.I. Приборы и реактивы 

 

Растворы: HCI (0,1н), Н2S04 (2н), K3[Fe(CN)6]; металлы: Zn, Сu, AI, Fe, 

Sn. 

13.2.2. Влияние образования гальванической пары  

на коррозию металла 
 

1. Налить в пробирку немного 0,1н раствора соляной кислоты и по-

грузить в него кусочек цинка. Что наблюдается? Составить уравнение реак-

ции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к цин-

ку. Выделяется ли водород на меди? Прикоснуться в растворе проволочкой 

к цинку и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что является като-

дом и что анодом в данной гальванической паре? Составить уравнения 

электродных процессов при коррозии. В каком случае процесс протекает 

интенсивнее? 

2. Налить в пробирку немного 2н раствора серной кислоты и погру-

зить в него кусочек алюминия. Что наблюдается ? Составить уравнение ре-

акции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к 

алюминию. Выделяется ли водород на меди ? Прикоснуться в растворе про-
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волочкой к алюминию и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что 

является катодом и что анодом в данной гальванической паре? Составить 

уравнения электродных процессов при коррозии. 

13.2.3. Коррозия оцинкованного и луженого железа 
 

B две пробирки налить до половины объема дистиллированной воды 

и добавить по 5-6 капель 2н раствора серной кислоты и красной кровяной 

соли K3[Fe(CN)6] (эта соль является чувствительным реактивом на присут-

ствие в растворе ионов Fe2+, с которыми образует интенсивное окрашенное 

соединение Fe3[Fe(CN6)]2 − турнбулеву синь). В одну из пробирок опустить 

железную проволоку, соединенную с цинком, в другую − железную прово-

локу, соединенную с оловом. Наблюдать через некоторое время изменение 

окраски в одной из пробирок. Чем это объясняется ? Почему в другой про-

бирке синее окрашивание не появляется ? Составить уравнения коррозии 

оцинкованного и луженого железа в кислой среде. 

13.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

13.4. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Чем отличается коррозия технического железа в кислой среде от 

коррозии его в нейтральной среде ? 

2. Какие металлы интенсивно разрушаются в щелочной среде ? 

3. Как протекает коррозия железа, покрытого никелем, в атмосфере 

при нарушении целостности покрытия ? 

4. В каком случае коррозия протекает интенсивнее: при контакте же-

леза с никелем или с оловом, в нейтральной или кислой средах ? 
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5. Какой металл целесообразнее выбрать для протекторной защиты от 

коррозии свинцовой оболочки кабеля: цинк, магний или хром ? Почему ? 

Составить уравнения катодного и анодного процессов атмосферной корро-

зии. Какой состав продуктов коррозии ? 

6. Составить уравнения анодного и катодного процессов с кислород-

ной и водородной деполяризацией при коррозии пары «алюминий-железо». 

Какие продукты коррозии образуются в первом и втором случаях ? 

7. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая 

медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрее 

образуется ржавчина ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодно-

го процессов коррозии этих пластинок. Каков состав продуктов коррозии ? 

8. Какой металл целесообразней выбрать для протекторной защиты 

стального корпуса судна: магний, алюминий, медь ? Почему ? Составить 

уравнения анодного и катодного процессов атмосферной коррозии. Каков 

состав продуктов коррозии ? 

9. Как происходит атмосферная коррозия луженой меди при наруше-

нии покрытия ? Составить уравнения анодного и катодного процессов. 

10. Железное изделие покрыли свинцом. Какое это покрытие − анод-

ное или катодное ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии при нарушении покрытия во влажном воздухе и в со-

ляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях ? 

14. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 13 

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ СОЛЕЙ 

 

Цель работы: рассмотреть процессы, протекающие при электролизе 

на металлических и инертных электродах. 

14.I. Краткие теоретические сведения [1; 2, с.293-304] 

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, 

протекающий на электродах под действием внешнего источника постоянно-
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го тока. Сущность процесса электролиза заключается в восстановлении на 

катоде и в окислении на аноде. Электроды, на которых происходит разряд 

ионов, могут быть нерастворимыми (графит, платина) и растворимыми 

(цинк, медь, никель). 

Различают электролиз растворов и расплавов. Рассмотрим электролиз 

водного раствора соляной кислоты, осуществляемый в электролизере 

(рис.7). 

Рис.7. Электролизная ванна 

Катионы водорода, образующиеся при диссоциации соляной кислоты 

(HCl � H+ + Cl̄ ), притягиваются к катоду, получают от него электроны и 

восстанавливаются:  

К (−): 2Н+ + 2ē = o
2H , 

а ионы хлора С1¯, притягиваясь к аноду, отдают ему электроны и окисля-

ются:  

2Cl̄  − 2ē = o
2Cl . 
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Разность потенциалов, равная по величине ЭДС возникшего гальва-

нического элемента, которую необходимо приложить извне для того, чтобы 

начал протекать электролиз, называется напряжением разложения )E( теор
разл . 

Дополнительное напряжение, которое необходимо приложить для протека-

ния данного электродного процесса с определенной скоростью, называется 

перенапряжением η. Последнее вызывается затрудненностью разрядки то-

го или иного иона при данных условиях электролиза. Оно зависит от при-

роды ионов, материала электрода, состояния поверхности электрода, соста-

ва электролита, температуры и других факторов: 

.ЕE теор
разл

реальн
разл −=η  

При разрядке ионов металлов перенапряжение − очень малая величи-

на. Значительных величин оно достигает при разрядке водорода и кислоро-

да. Последовательность разрядки ионов при электролизе такова: 

1. На катоде − в первую очередь восстанавливаются ионы с более по-

ложительным потенциалом разложения (в силу высоких значений перена-

пряжения выделения водорода становится возможным восстановление из 

водных растворов всех металлов, стоящих в ряду напряжений после алю-

миния). 

2. На аноде − окисляются частицы, имеющие более отрицательный 

потенциал разложения, в такой последовательности: 

 S2-/So; o
2I/I2 −  o

2Br/Br2 −  o
2Cl/Cl2 −  +− + H4O/OH2 o

2  

реальн
разлE , В 0,48 0,53 1,07 1,36 1,7 

 
 −− 2

82
2
4 OS/SO  −

3NO  −3
4PO  o

2F/F2 −  

реальн
разлE , В 2,01 2,5 2,6 2,85 

То есть из водного раствора могут окисляться на аноде только ионы 

бескислородных кислот, ионы кислородсодержащих кислот и ион фтора в  

 



 73

присутствии воды не окисляются. В случае растворимого анода окисляется 

материал анода. 

Например, электролиз водного раствора NaCI (электроды нераство-

римые, из графита) записывается так: 

 

NaCl  →              +  

H2O  �                +                

                                K (−)                                         A (+) 

;B72,2Eo
Na/Na

−=
+

                            ;B36,1Eo
Cl2/Cl2

=  

];H[lg
n

058,0
EE o

H/H2OH/H o
22

+
+=

++                       B7,1Eo
OH/OH 2
=

−
 

;В41,010lg
1

058,0
00,0E 7-теор

O2H/H
−=+=

+
 

;EE )С(Н
теорреал

2
O2H/HO2H/H

η+=
++

 

.В01,16,041,0Eреал

O2H/H
−=−−=

+
 

Восстанавливаются ионы водорода, но 

так как их мало, восстанавливается вода: 

К (−)  2Н2О + 2ē → Н2
0 + 2ОН¯ 

2Na+ + 2OH¯   →  2NaOH. 

Итоговое уравнение электролиза –  

2NaCl + 2H2O   →
ток  o

2
o
2 ClH +  + 2NaOH. 

Количество выделившегося на электроде вещества легко определяет-

ся на основании законов Фарадея. Математическое выражение законов Фа-

радея записывается в виде уравнения 

,
F

tI
Эm m=  

где  m − масса вещества, г;   

Na+  

H+ 

Cl 

OH      

Окисляются ионы Сl¯ 

2Cl̄  − 2ē  →  o
2Cl  
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Эm - эквивалентная масса вещества, г/моль; 

I − сила тока, А;  

t - время электролиза, с;  

F − число Фарадея,  

F = NA ē = 6,022-1023 моль-1
·1,6022·10-19 Кл = 96485 Кл/моль. 

14.2. Экспериментальная часть 

14.2.I. Приборы и реактивы 

U-образная трубка (рис.8); два угольных электрода, один электрод 

медный; 0,5 М растворы CuCl2, КI, Na2SO4, 1 M раствор H2SO4. 

 

Рис.8. Прибор для электролиза (угольные электроды) 
 

14.2.2. Электролиз раствора хлорида меди 
 

Налить в U-образную трубку раствор хлорида меди (II), вставить в 

оба конца трубки угольные электроды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. 

Рассмотреть продукты электролиза. Как изменился катод? В колено трубки, 

где находится анод, прилить 2-3 капли раствора, содержащего крахмал и 

иодид калия. Что наблюдается ? Составить схему электролиза и уравнения 

реакций, протекающих на электродах. После опыта электроды тщательно 

вымыть. 

+

...
.. .......

...
. ..

.

.

...
......

....
.

.

.

.... .

. ..

.....

...
.. .......

.... .
.

.

.

...
......

....
.

.

.

.



 75

14.2.3. Электролиз раствора иодида калия 

 

Налить в U -образную трубку О,5 М раствор КI, к которому приба-

вить 3-4 капли фенолфталеина. Вставить в оба конца трубки угольные элек-

троды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. Какой газ выделяется на катоде? 

От чего изменилась окраска фенолфталеина в катодном пространстве ? В 

анодное пространство ввести 2-3 капли раствора крахмала. Как изменяется 

его окраска ? Составить схему электролиза и уравнения реакций, протека-

ющих на электродах. Промыть электроды. 

14.2.4. Электролиз раствора сульфата натрия 

В U-образную трубку налить О,5 М раствора сульфата натрия, к ко-

торому прибавлено 3-4 капли раствора нейтрального лакмуса. Погрузить в 

оба колена трубки угольные электроды, пропускать ток 5-10мин. Наблю-

дать выделение пузырьков газа на электродах и изменение окраски раство-

ра. Объяснить наблюдаемые изменения окраски индикатора. Написать 

уравнения реакций, протекающих на электродах. Электроды промыть. 
 

14.2.5. Электролиз раствора серной кислоты с медным анодом 

В U-образную трубку налить 1 М раствор H2SO4, опустить в одно ко-

лено трубки угольный электрод, в другое − медный. Угольный электрод со-

единить с катодом, а медный − с анодом источника тока. Пропускать ток в 

течение 5-10 мин. Наблюдать выделение газа на катоде. Почему в растворе 

электролита появляется голубая окраска ? Что происходит с анодом ? Какой 

металл начинает осаждаться на катоде через определенный промежуток 

времени ? Написать уравнения реакций, протекающих на электродах. Про-

мыть электроды. 
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14.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Рисунки приборов. 

14.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Какие процессы протекают на катоде и аноде при электролизе вод-

ных растворов солей: NaNO3, KCI, FeSO4, если электроды угольные?  

2. Какие процессы протекают на электродах при электролизе водного 

раствора CuSO4, если: а) анод и катод − из угля; б) катод − из угля, анод − из 

меди? 

3. Электролиз раствора К2SO4 проводили при силе тока 5 А в течение 

3 ч. Составить уравнения процессов, происходящих на электродах. Какая 

масса воды при этом разложилась и чему равны объемы газов (н.у.), выде-

лившихся на катоде и аноде ? 

4. Сколько граммов меди выделится на катоде при электролизе рас-

твора CuSO4 в течение 40 мин, если сила тока равна 1,2 А ?  

5. Сколько минут следует пропускать ток силой 0,5 А через раствор 

AgNO3 для выделения 0,27 г серебра ? 

6. Проходя через раствор электролита, ток силой 0,5 А за один час 

выделяет 0,55 г металла. Определить электрохимический эквивалент и эк-

вивалентную массу металла. 

7. Сколько литров водорода выделится на катоде, если вести электро-

лиз водного раствора КОН в течение 2,5 ч при силе тока 1,2 А ? Объем газа 

измерен при 27°С и 1,0173·105 Па. 

8. Составить уравнения процессов, происходящих на угольных элек-

тродах при электролизе раствора CuCI2. Вычислить массу меди, выделив-

шейся на катоде, если на аноде выделилось 560 мл газа (н.у.). 
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9. При электролизе растворов MgSO4 и ZпС12, соединенных последо-

вательно с источником тока, на одном катоде выделилось 0,25 г водорода. 

Какая масса вещества выделилась на другом катоде, на анодах ? 

10. При электролизе раствора соли кадмия израсходовано 3434 Кл 

электричества. Выделилось 2 г кадмия. Чему равна эквивалентная масса 

кадмия ? 

11. Насколько уменьшится масса серебряного анода, если электролиз 

раствора AgNO3  проводить при силе тока 2 А в течение 40 мин? Составить 

уравнения процессов, происходящих на графитовом катоде и серебряном 

аноде. 

12. При электролизе водного раствора Cr2(SO4)3 током силой 2 А мас-

са катода увеличилась на 8 г. В течение какого времени проводился элек-

тролиз ? 

 

15. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 14 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с методами получения и важнейшими 

свойствами комплексных соединений. 

15.I. Краткие теоретические сведения [1,c.582-606] 

Комплексными называются соединения высшего порядка, в узлах 

кристаллической решетки которых находятся комплексные ионы, способ-

ные к самостоятельному существованию в растворе. Примерами могут слу-

жить: тетраамин меди (II) гидроксид [Cu(NH3)4](OH)2, гексацианоферрaт 

(III) калия K3[Fe(CN)6], гексагидроксоалюминат натрия Na3[AI(ОH)6]. 

Центральный ион (Сu2+, Fe3+, AI3+) называется комплексообразовате-

лем. Лучшие комплексообразователи − это ионы и атомы d-, f- и некоторых 

р-элементов. 
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Частицы, координирующиеся вокруг комплексообразователя, назы-

ваются лигандами. Ими могут быть нейтральные молекулы H2O, NH3, СО, 

NО и др.); отрицательно заряженные ионы (I¯, CI¯, Вг¯, S2-, OH̄ , CN̄ , 

CNS̄ , S2O3
2-) и частицы более сложного состава или сочетание отрицатель-

но заряженных ионов и нейтральных молекул. В случае нейтральных ли-

гандов комплекс является катионным: ,SO])NH(Ni[ 2
4

0
63

2
2 −+

+
 
в случае отри-

цательных − анионным .]ClPt[K 21
6

4
1

2
−−

+
+  Комплекс может быть нейтраль-

ным 00
5

0 ])CO(Fe[ , .]Cl)NH(Cr[ 01
3

0
33

3
−

+

 

Число лигандов зависит от химической природы комплексообразова-

теля и лигандов, соотношения радиусов центрального атома и лигандов, их 

зарядов и называется координационным числом (КЧ). Более часто встреча-

ются КЧ=2, 4, 6 (соответственно с симметрией линейной, тетраэдрической, 

октаэдрической). Так, КЧ = 2 имеют Ag+, Cu+, Au+; КЧ=4 − Cu2+, Нg2+, Zn2+, 

AI 3+, Ве2+; КЧ=6 − Al3+, Pt+4, Fе2+, Ni2+, Со2+, Ti4+ и др. 

Комплексообразователь и лиганды составляют внутреннюю сферу. Части-

цы, не вошедшие в состав комплексного иона, составляют внешнюю сферу. 

Для определения заряда комплексообразователя необходимо определить за-

ряд внешней сферы, затем установить заряд лигандов:  

;Cl]Cl)NH(C[ 24
o
3

X
0

−+−  
X + 4·0 + 2(-1) = +1; 

Х = +3. 
При растворении комплексного соединения в воде происходит диссо-

циация по месту ионной связи (сильный электролит,     α > 30 %): 

H[BF4] � Н+ +   BF4¯. 

При диссоциации двойных солей  в растворе обнаруживаются все состав-

ляющие ионы: 

K2SО4·AI2(SО4)3·24H2O � 2К+ + −2
4SO4 + 24Н2O + 2Al3+. 

                  (алюмокалиевые квасцы)  
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Однако комплексные ионы обладают различной степенью прочности. 

В зависимости от этого происходит диссоциация комплексного иона:  

[BF4]¯ � B3+ + 4F̄ ; 

[Cu(NH3)4]
2+ � Cu2+ + 4NH3

o; 

[Fe(CN)6]
3- � Fe3+ + 6CN̄  

(по типу слабых электролитов, ступенчато). 

Количественно диссоциация комплексного иона описывается кон-

стантой нестойкости: 

;105
]])[[Cu(NH

][NH][Cu
K 14

2
43

40
3

2

н
−

+

+

⋅==  

.101
]][[Fe(CN)

][CN][Fe
K 44

3
4

4-3

н
−

−

+

⋅==  

Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее комплексный ион. В 

данном случае комплексный ион [Fe(CN)6]
3- 
более прочен, чем ион 

[Cu(NH3)4]
2+. 

 

15.2. Приборы и реактивы 

 

Растворы: CuS04, Hg(N03)2, FeCI3, NН4СNS(конц), КI (2н), NаОН (2н), 

NН4OН(конц), (NH4)2S, изоамиловый спирт. 

 

15.3. Образование катионного комплекса 

 

Налить в пробирку 2-3 капли раствора CuSO4 и по каплям прибавлять 

концентрированный раствор аммиака в воде до полного растворения осадка 

вследствие образования комплексного катиона [Сu(NH3)4]
2+. Отметить цвет 

осадка и окраску полученного раствора. Составить молекулярные и сокра-

щенные ионные уравнения реакций. 
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15.4. Образование комплексного аниона 
 

Налить в пробирку несколько капель раствора Hg(N03)2 и добавить 

немного раствора KI , к образовавшемуся осадку HgI2 добавить избыток ио-

дида калия до полного растворения осадка вследствие образования ком-

плексного аниона [HgI4]
2-. Отметить изменение цвета. Написать молекуляр-

ные и сокращенные ионные уравнения реакций. 
 

15.5. Электролитическая диссоциация комплексных соединений 

и двойных солей 
 

В одну пробирку внести 4-5 капель желтой кровяной соли 

K4[Fe(CN)6] ,в другую − 4-5 капель раствора соли Мора 

(NH4)2SO4·FeS04·6H20. В обе пробирки влить по 1-2 капли раствора (NH4)2S. 

В какой из пробирок выпал черный осадок FeS ? Для проверки наличия в 

растворе двойной соли иона аммония (NH4
+) к раствору 

(NH4)2S04·FeS04·6H20 добавить 7-8 капель раствора NаОН (2н) и нагреть на 

слабом пламени горелки. Поднести к отверстию пробирки (не касаясь ее 

краев) красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. По изменению 

окраски и по запаху определить, какой газ выделяется из пробирки. Нали-

чие ионов −2
4SO  проверить раствором хлорида бария. Появляется ли белый 

осадок BaS04 ? Написать уравнения электролитической диссоциации двой-

ной и комплексной соли. Какой вывод можно сделать из этого опыта ? 

 

15.6. Сравнение прочности комплексных ионов 
 

Налить в пробирку немного раствора СоСl2 и прибавить к нему не-

сколько капель концентрированного раствора роданида аммония NH4CNS. 

Наблюдать появление синей окраски раствора вследствие образования 

ионов [Co(CNS)4]
2-. 

Разбавляя понемногу раствор водой, заметить возвращение розовой 

окраски. Чем объясняется такое изменение цвета ? Согласуется ли вывод со  
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значением константы нестойкости иона [Co(CNS)4]
2- (Кн = 2·10-5) ? Прилить 

к раствору комплексной соли немного изоамилового спирта, энергично 

встряхнуть. Образуется синее кольцо над розовым раствором. Как объясня-

ется наблюдаемое ? Составить молекулярные и сокращенные ионные урав-

нения реакций. 

 

15.7. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

15.8. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Определить степень окисления и координационное число комплек-

сообразователя в следующих комплексных соединениях: 

а)  К[AuВr4], K2[Co(CN)4], Ba2[Co(OH)6] ; 

б)  K[Pt(NH3)CI3], [Pt(NH3)5Cl]CI3, Na2[Fe(CN)5NO] ; 

в)  K4[Fe(CN)6], K4[TiCl 8] , K2[HgI4]. 

2. Определить величину и знак заряда комплексных ионов. Составить 

формулы комплексных соединений: 

а) [ 4

3
IBi

+

], [Al(OН)6], [
3

Cr
+

(NH3)5Cl] ; 

б)  [
2

Pd
+

(NH3)2(CN)2] , [
2

Co
+

(H2O)4Cl2], [
2

Hg
+

Br4]; 

в) [
3

Au
+

CI4],  [
+

Ag (S203)2],   [
2

Co
+

(NH3)2(NO2)4]. 

3. Написать координационные формулы следующих соединений, 

комплексообразователь которых имеет координационное число, равное ше-

сти: 
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a) Co(NO2)3·6NH3,   3KCN·Fe(CN)3,   2KCl·PtCl4;  

б) 3NaF·AlF3,   CrCl3·3NH3·3H2O,   CoCI3·4(NH3)·H20; 

в) 4KCN·Fe(CN)2.  2KNO2·Co(NO2)2·2NH3,  CoCI3·6NH3. 

4. Написать уравнения электролитической диссоциации комплексных 

соединений и комплексных ионов. Написать выражение константы нестой-

кости для комплексных ионов: 

а)  [Ni(NH3)6]SО4,  K[Ag(CN)2],  [Pt(NH3)3Cl]Cl; 

б) K[AuCl4],  [Pd(H2O)(NH3)2Cl]Cl,  [Cu(NH3)4](NO3)2; 

в) Na2[PdI4],  Na3[Cr(OH)6],  Na3[Co(CN)6]. 

5. Написать в молекулярной и ионно-молекулярной форме уравнения 

обменных реакций, происходящих между: 

а)  K4[Fe(CN)6] и СuSO4; 

б) Na3[Co(CN)6] и FeSO4; 

в) K3[Fe(CN)6] и AgNO3, 

имея в виду, что образующиеся комплексные соли нерастворимы в воде. 

6. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]
2-, 

[Hg(CN)4]
2-, [Cd(CN)4]

2- соответственно равны 8·10-20; 4·10-41; 1,4·10-17. В ка-

ком растворе, содержащем эти ионы, при равной молярной концентрации 

ионов CN¯ больше ? Написать выражения для констант нестойкости ука-

занных комплексных ионов. 

7. Написать выражения для констант нестойкости следующих ком-

плексных ионов: [Ag(CN)2]¯, [Ag(NH3)2]
+, [Ag(CNS)2]¯. Зная, что они соот-

ветственно равны 1,0·10-21; 6,8·10-8; 2,0·10-11, указать, в каком растворе, со-

держащем эти ионы, при равной молярной концентрации больше ионов 

Аg+. 
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16. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 15 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

 
Цель работы: ознакомиться со свойствами типичных металлов. 

 
16.1. Краткие теоретические сведения [1, c.530-542; 2, c.241-225] 

 

Металлы − это химические элементы, имеющие на внешнем энерге-

тическом уровне небольшое количество электронов, а поэтому способные 

выступать в роли восстановителя.  Металлами  являются  элементы  s-,  d-, 

f-семейств (кроме водорода и гелия), а также некоторые р-элементы  (Al, 

Ga, In, Tl, Sn, Pb). 

Химическая активность металла зависит от строения его атома и зна-

чения электродного потенциала металла, т.е. от положения его в ряду 

напряжения (см. лабораторную работу 11).  

Отношение металлов к кислороду воздуха и к другим окислите-

лям. По отношению к кислороду металлы можно разделить на четыре ос-

новные группы: 

а) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха при обычных 

условиях и образующие оксиды и пероксиды (щелочные и щелочно-

земельные металлы): 

4Li + О2 = 2Li2O 

2К + О2 = К2О2 ; 

б) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха с образованием 

тонкой оксидной пленки, которая защищает металл от дальнейшего окисле-

ния (Mg, AI, Co, Ni , Cr, Zn): 

2Мg + О2 = 2Мg,О; 

в) металлы, окисляющиеся только при нагревании (Fe, Сu, Нg и др): 

2Сu + О2 = 2СuО, 

ЗFе + 2О2 = Fe3О4 ; 

г) металлы, которые не окисляются кислородом воздуха (Ag, Аu, Pt, Ir). 
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Металлы могут соединяться при определенных условиях с галогена-

ми, серой, азотом, углеродом, водородом и другими простыми веществами. 

Во всех этих реакциях металл выступает в роли восстановителя: 

Ме° − пē = Men+. 

Отношение металлов к воде. Активные (щелочные и щелочно-

земельные) металлы разлагают воду с выделением водорода и образованием 

щелочей при обычных температурах: 

2Na + 2Н2О = 2NaOH + H2. 

Менее активные металлы, защищенные оксидной пленкой, при обыч-

ных условиях практически не вытесняют водород в результате образования 

плохо растворимых гидроксидов. Взаимодействие возможно либо при 

нагревании: 

Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2, 

либо при снятии оксидной пленки с помощью щелочи, если гидроксид ам-

фотерен: 

ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O, 

тогда 
ZnO +2H2O = Zn(OH)2 + H2. 

Полученный гидроксид растворяется в щелочи: 

Zn(ОH)2 + 2NaОH = Na2[Zn(ОH)4] 

и не препятствует протеканию реакции металла с водой.  

Металлы малоактивные, стоящие в ряду напряжений после водорода 

(Cu, Нg, Аg, Аu ), а также близко расположенные к водороду (Sn, Рb), не 

вытесняют его из воды. 

Отношение металлов к водным растворам щелочей. С растворами 

щелочей реагируют металлы, оксиды, гидроксиды которых носят амфотер-

ный характер (Zn, AI, Sn и др.). Механизм взаимодействия практически был 

рассмотрен на примере растворения цинка. Итоговое уравнение имеет вид 

Zn + 2NaOH + 2H2О = Na2[Zn(ОH)4] + H2. 
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Отношение металлов к кислотам. Кислоты можно разделить на 

две группы по отношению к металлам: 

I. Кислоты, в которых роль окислителя выполняют ионы водорода 

(2Н+ + 2е = H2), а поэтому реагируют они с выделением водорода только с 

металлами, стоящими в ряду напряжения левее водорода. Это растворы 

HCl, HF, НВг, НI, H2SO4 разбавленной и других кислот, кроме H2S04 кон-

центрированной и HNO3 разбавленной и концентрированной: 

Zп + 2HCI = ZпС12 + Н2. 

2. Н2SO4 концентрированная и HNO3 концентрированная и разбав-

ленная, в которых роль окислителя выполняет ион кислотного остатка.  

Продукты восстановления зависят от активности металлов, темпера-

туры, степени разбавления кислоты: 

−2
4SO  + 2ē + 4H+ = SO2 + 2H2O,      ЕОВ = 0,2 В; 

−2
4SO  + 6ē + 8H+ = Sо + 4H2O,         ЕОВ = 0,357; 

−2
4SO  + 8ē + 10 H+ = H2S + 4H2O,    ЕОВ = 0,303; 

NO3¯ + 1ē + 2H+ = NO2 + H2O,         ЕОВ = 0,81; 

NO3¯ + 3ē + 4H+ = NO + H2O,          ЕОВ = 0,96; 

2NO3¯ + 8ē + 10 H+ = N2O,                ЕОВ = 1,116; 

2NO3¯ + 10ē + 12H+ = N2 + 6H2O,    ЕОВ = 1,246; 

NO3¯ + 8ē + 12H+ = NH4
+ + 4H2O,    ЕОВ = 0,87. 

Такие металлы, как Fe, Al, Cr, Ni, пассивируются под действием хо-

лодных концентрированных серной и азотной кислот:  

2AI + 4НNО3конц = А12О3 + 6NО2 + ЗН2О. 

В результате образования оксидной пленки дальнейший процесс не-

возможен. 

Такие металлы растворяются либо в кислотах средней концентрации:  

Al + 4HNO3 = AI(NQ3)3 + NO + 2H2O, 

Повышение  
температуры, 
увеличение  
активности  
металла 

Увеличение актив-
ности металла, раз- 
бавление кислоты 
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либо при нагревании: 

2Fe + 6H2SО4(конц.) →
ot  Fe2(SО4)3 + 3SО2 + 6H2О. 

Отношение металлов к растворам солей. Металлы, стоящие левее 

в ряду напряжения, вытесняют металлы, стоящие правее, из растворов их 

солей, так как первые имеют более отрицательное значение электродного 

потенциала: 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu 

1   Zno 
− 2ē = Zn2+,     ;B76,0Eo

Zn/Zn 2 −=
+

 

1   Cu2+ + 2ē = Cuo,     .B34,0Eo
Cu/Cu 2 +=

+
 

 
16.2. Экспериментальная часть 

16.2.I. Приборы и реактивы 

 
Фарфоровая чашка, воронка, щипцы, пробирки, спиртовая горелка, 

держатели, металлический натрий, магний, алюминий, цинк, железо, медь 

(в гранулах, стружках или в порошке), фенолфталеин (спиртовый раствор), 

2н растворы HCI, H2SО4 и H2SО4 концентрированная, HNО3 (ρ = 1,4), HNО3 

(1:1), 40%-й раствор NaOH, растворы CuSО4, MgCI2, Pb(NО3)2. 

 
16.2.2. Взаимодействие металлов с кислородом воздуха 

 
а) Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель, взять тигель 

щипцами и нагреть. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 

б) Взять щипцами кусочек магниевой ленты и зажечь ее в пламени 

горелки. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
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16.2.3. Действие воды на металлы 
 

В три пробирки налить по 1-2 мл воды и по 2-3 капли фенолфталеина. 

Поместить в первую пробирку кусочек натрия, осушенного от керосина, и 

накрыть воронкой, во вторую – порошок магния, в третью – порошок меди. 

Что наблюдается? Написать уравнения реакций. Сделать вывод об активно-

сти металлов. 

16.2.4. Действие кислот на металлы 
 

1.  Действие разбавленной серной и соляной кислот 

а)  В три пробирки поместить (порознь) кусочки цинка, алюминия и же-

леза. Прилить по несколько капель разбавленной серной кислоты 

(2н). Объяснить разницу в скорости выделения водорода. Какой ион 

является окислителем? 

б) Повторить опыт, заменив серную кислоту раствором соляной кисло-

ты. Какой ион является окислителем? Написать уравнения реакций. 

2. Действие концентрированной серной кислоты (работать под тягой!) 

а) В пробирку поместить кусочек меди и прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, нагреть. Наблюдать выделение сер-

нистого газа и образование голубого раствора соли меди. Написать 

уравнение реакции. Указать окислитель, восстановитель. 

б) В пробирку поместить кусочек цинка, прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, подогреть. Наблюдать желтый налет 

серы на стенках пробирки и выделение сернистого газа. Проверить, не 

выделяется ли сероводород, для чего взять полоску фильтровальной 

бумаги, смочить раствором соли свинца и опустить в пробирку, 

нагреть. Если бумага почернеет от образовавшегося на ней черного 

сульфида свинца, значит H2S образовался. Написать уравнения реак-

ций. Указать окислитель. 

3. Действие концентрированной и разбавленной азотной кислоты на металл 

(работать под тягой!) 
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В две пробирки поместить по кусочку меди, прилить в первую про-

бирку несколько капель концентрированной азотной кислоты, во вторую 

– разбавленного раствора азотной кислоты и нагреть. Наблюдать выделе-

ние бурого газа (диоксид азота) в первой пробирке и выделение бесцвет-

ного газа (оксид азота), буреющего на воздухе, во второй пробирке. 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель, восстановитель. 

16.2.5. Действие растворов солей на металлы 
 
В три пробирки налить по несколько капель растворов солей сульфата 

меди, хлорида магния и нитрата свинца. Добавить в каждую пробирку по 

кусочку цинка. Отметить, где произошли изменения. Написать уравнения 

реакции. Сделать вывод, какие металлы могут вытеснять другие из раство-

ров их солей. 

 
16.2.6. Действие раствора щелочи на металлы 

 
В две пробирки налить по 10-15 капель 40%-го раствора щелочи 

NaOH, в одну всыпать немного цинковой пыли, в другую – порошок алю-

миния, слегка нагреть. Наблюдать выделение водорода. Написать уравне-

ния реакций по стадиям. 

16.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
16.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
I. Написать уравнения реакций окисления следующих металлов эле-

ментарными окислителями и указать условия их протекания:  

Fe + O2 → ;      Al + N2 → ;      Fe + Cl2 → ;      Cr + O2  → ; 
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Mg + S → ;      Mn + C → ;       Na + O2 → ;      Na + H2 → . 

Дать названия полученным веществам. 

2. Написать уравнения реакций взаимодействия следующих металлов 

с водой: Са, Fe, Al. При каких условиях возможны реакции ? 

3. Какие из перечисленных металлов могут  вытеснить водород  из 

иодистоводородной и разбавленной серной кислот: Мg, Мn, Ni , Сu, Аg ? 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель и восстановитель. 

4. Дописать следующие схемы химических реакций: 

конц
42SOHFe+ ;холод

 →                    

конц
42SOHFe+ ;

нагреваниеслабое
 →  

;SOHFe
нагреваниесильное

конц
42  →+ ;HNOgM

конц
3 →+  

;HNOgM
20:1

3 →+  

→++ OHNaOHZn 2  (степень окисления Zn = +2, а координацион-

ное число равно 4). 

 

17. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 16* 

СВОЙСТВА КИСЛОРОДНЫХ СОЕДИНЕНИЙ МЕТАЛЛОВ 

 

Цель работы: установить зависимость кислотно-основных и окисли-

тельно-восстановительных свойств кислородных соединений металлов от 

степени окисления, проявляемой металлом, от положения металла в перио-

дической системе. 

 

* Лабораторные работы 16-21 предназначены  для студентов механических 

специальностей 
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17.1. Краткие теоретические сведения 

 

Характер оксидов и гидроксидов, образованных тем или иным метал-

лом, зависит от строения его атома, положения в периодической системе. 

Чем меньше электронов на внешнем энергетическом уровне, чем больше 

радиус атома металла, тем выше восстановительная активность его, тем 

больше кислородные соединения металла проявляют основные свойства. 

В одном периоде слева направо уменьшаются металлические свой-

ства, ослабевает и оснóвный характер оксидов и гидроксидов. Например, в 

III периоде: 

Na … 3s1 Mg … 3s2 Al … 3s23p1 

Na2O MgO Al2O3 

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 

(щелочь) (основание средней силы) (амфотерное основание) 

В подгруппах s- и р- металлов металлические свойства усиливаются 

сверху вниз. В том же направлении возрастают основные свойства кисло-

родных соединений. 

Металлы d -семейства проявляют, как правило, в своих соединениях 

переменную степень окисления. Соединения с минимальной степенью 

окисления имеют основные свойства, с промежуточной − амфотерные, а с 

максимальной - кислотные (явление вторичной периодичности). Например, 

элемент VI группы хром: 

Cr … 3d54s1 
2

CrO
+

 
3

32OCr
+

 
6

3CrO
+

 

 
Cr(OH)2 Cr(OH)3 H2CrO4, H2Cr2O7 

 
(основание) (амфотерное соединение) (кислоты) 
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Оснόвные оксиды и гидроксиды взаимодействуют с кислотами, кис-

лотные – со щелочами, а амфотерные проявляют двойственные свойства:  

2AI(ОH)3 + 3H2SО4 = AI2(SО4)3 + 6H2О, 

AI(ОH)3  +  3H+   = AI3+ + 3H2О 

AI(ОH)3   + NaOH   =   Na[AI(ОH)4], 

AI(ОH)3   +   OH̄   = [AI(ОH)4]¯. 

Окислительно-восстановительные свойства соединений металлов 

также зависят от степени окисления. Как правило, соединения с минималь-

ной степенью окисления проявляют восстановительные свойства, с макси-

мальной − окислительные, а с промежуточной − двойственные. Например, 

марганец проявляет степени окисления +2, +3, +4, +6, +7:  

а) минимальная степень окисления 

MnSO4 + PbO2 + HNO3 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + −2
4SO  + PbO2 + H+ + −

3NO  + Pb2+ + −
3NO2  + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + 4H2O − 5e = HMnO4 + 7H+,      2  восстановитель 

PbO2 + 4H+ + 2e = Pb2+ + 2H2O,           5  окислитель 

2Mn2+ + 8H2O + 5PbO2 + 2OH+ = 2HMnO4 + 14H+ + 5Pb2+ + 10H2O, 

2Mn2+ + 5PbO2 + 6H+ = 2HMnO4 + 5Pb2+ + 2H2O, 

2MnSO4 +5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2PbSO4 + 2H2O; 

б) промежуточная степень окисления 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O, 

Mn4+  − 2e = Mn6+,      2  восстановитель 

o
2O   +  4e  = 2 O2-,       1  окислитель 

MnO2 + HCl = MnCl2 + Cl2 + H2O, 

Mn4+ + 2e  =  Mn2+,    1  окислитель 

2Cl̄  − 2e  =  Cl2;        1  восстановитель 

в) максимальная степень окисления. 
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Продукт восстановления соединения с максимальной степенью окис-

ления часто зависит от реакции среды (рН). Так, перманганат калия KMnО4 

в кислой среде восстанавливается до Мn2+ , в нейтральной −до МnО2, а в 

щелочной − до МnО4
2-: 

KМnО4 + КNO2 + H2SO4  →  МnSO4 + KNO3 +  K2SO4 + H2O,     pH < 7, 

К
++МnO4¯+К

++NO2¯+2Н++ −2
4SO →Мn2++ −2

4SO +K++NO3¯+2K++ −2
4SO +H2O, 

2     МпО4¯ + 8H+ + 5e  �  Mn2+ + 4H2O,   EOB = 1,52 B, 

5      NO2¯+ H2O − 2e  � NO3¯ + 2H+, EOB = 0,82 B, 

2МnО4¯ + 16H+ + 5NО2¯ + 5H2О = 2Мn2+ + 8Н2О + 5NО3¯ + 10 Н+ , 

2МnО4¯ + 5NО2¯ + 6H+ = 2Мn2+ + 5NО3¯ + 3H2O, 

2KMnO4 + 5KNO2 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5KNO3 + K2SO4 + 3H2O, 

2KMnO4 + 3KNO2 + H2O = 2MnO2 + 3KNO3 + 2KOH,      pH>7. 

Как видно из примеров, наиболее глубоко процесс идет в кислой сре-

де. Дихромат калия также проявляет свою функцию окислителя в кислой 

среде: 

;Cr2OCrK 37pH
722

+<
 →  

ванадаты в кислой среде последовательно восстанавливаются:  

NaVO3 → VO2+ → V3+ → V2+. 

Соли, образованные катионами р- и d-металлов и анионами сильных 

кислот, подвержены гидролизу: 

FeS04 + Н20 → (Fe0H)2S04 + H2S04,     pH < 7 

Fe2+ + H20  → FeOH+ + H+. 

Соли данных металлов и слабых кислот практически полностью разла-

гаются под действием воды: 

AI 2S3 + 6Н2О → 2Аl(ОН)3 + ЗН2S. 
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17.2. Экспериментальная часть 

17.2.I. Приборы и реактивы 
 

CaO, V205, CuO, HCl (1:1), H2S04 (1:1), HNO3 (2н), NaOH (40%), 

Cr2(SO4)3, К2Сг2O7, КМnO4, Вг2-вода, Na2SO3, FeSO4, MnSO4, NаВiO3 (кри-

сталлический), растворы лакмуса, фенолфталеина. 

17.2.2. Кислотно-основные свойства оксидов и гидроксидов металлов 

 

Проверить растворимость в воде оксидов кальция, ванадия (V), меди 

(II). Испытать реакцию полученного раствора соответствующими индика-

торами. Каково рН каждого раствора ? О каких свойствах оксидов можно 

говорить ? Чем можно нейтрализовать полученные растворы ? Составить 

уравнения соответствующих реакций, сделать выводы. 

Получить реакцией обмена гидроксид хрома (III). Разделить содер-

жимое пробирки на две части. Испытать раствором сильной кислоты одну 

часть и раствором щелочи другую. Пробирку оставить для следующего 

опыта. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Сде-

лать вывод о свойствах подобных гидроксидов. Как влияет степень окисле-

ния на кислотно-основные свойства соединений ? 
 

17.2.3. Окислительно-восстановительные свойства 

соединений металлов 
 

К содержимому пробирки, в которой на гидроксид хрома (III) дей-

ствовали избытком щелочи, прилить "бромную воду", нагреть на спиртовке. 

Наблюдать изменение цвета [соединения Cr (III) − зеленого цветa, соедине-

ния Сr (VI) − желтого или оранжевого]. Составить уравнение реакции, сде-

лать вывод о роли соединения Сr (III) в окислительно-восстановительных 

реакциях. 

По отношению к каким из предложенных растворов веществ хромо-

вая смесь (К2Сr2О7 + Н2SO4) может проявить свое окисляющее действие ? 

Провести не менее двух-трех химических реакций. Составить их уравнения. 

Подтвердить закономерности влияния степени окисления, проявляе-

мой элементом в соединениях, на окислительно-восстановительные свой-
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ства их на примере раствора перманганата калия в различных средах и рас-

твора сульфата марганца(П) с висмутатом натрия в азотнокислой среде. 

 

17.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту 

 

17.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

Дописать и уравнять: 

МnО2 + HCI → ;                      МnО2 + NаОН → ;      

Fe(OH)3 + H2SO4 → ;              Fe(OH)3 + NaOH → ;     

NH4VO3 + Zn + HCI → ;         KMnO4 + KI + H2SO4 → ;     

K2Cr2O7 + H2O2 + H2SO4 →;    KMnO4 + K2SO3 + H2O → ;  

NaCrO2 + H2O2 + NаОН →;     Mn(NO3)2 + H2O → ;  

FeCl3 + KI → ;                           FeSO4 + H2O → . 

 

18. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 17* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ПОЛУПРОВОДНИКОВЫХ 

МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: ознакомиться со свойствами важнейших полупровод-

никовых материалов кремния, германия, сурьмы и их соединений. 
 

18.I. Краткие теоретические сведения [2,с.356-368] 
 

Полупроводниками называются простые вещества или соединения с 

электропроводностью в пределах 10-2 − 10-9 Ом-1
·см

-1, занимающие проме-

жуточное положение между металлами и изоляторами.   
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Полупроводниковыми свойствами могут обладать все кристаллы с 

неметаллическими связями, но наиболее отчетливо они выражены у ве-

ществ с ковалентными связями малой энергии. Из простых веществ полу-

проводниковые свойства проявляют бор кристаллический, углерод (алмаз), 

кремний, германий, олово, фосфор, мышьяк, сурьма, сера, селен, теллур и 

иод. Из сложных веществ особый интерес представляют соединения, име-

ющие алмазоподобную кристаллическую решетку, а также смесь оксидов 

меди (I) и (II), арсенид галлия, антимонид индия, фосфид галлия и др. 

Для производства полупроводниковых приборов главным образом 

применяются кремний и германий.  

Основные константы и физические свойства кремния, германия, 

сурьмы сведены в табл.9. 

Таблица 9 

Физические константы Si Ge Sb серая 

Заряд ядра + 14 + 32 + 51 

Атомная масса 28,086 72,59 121,75 

Валентные электроны 3s23р2 4s24р2 5s25р3 

Атомный радиус, нм:    

механический 0,134 0,139 0,161 

ковалентный 0,117 0,122 0,136 

Энергия ионизации Э° — Э+, 
кДж/моль (эВ/атом) 

786(8,15) 760(7,9) 816(8,64) 

Ширина запрещенной зоны ∆ЕэВ 1,12 0,78 0,12 

Плотность ρ·10-3, кг/м3 2,33 5,32 6,68 

Температура плавления, оС 1415 937 630,5 

Температура кипения, °С 2480 2852 1635 

Твердость (по алмазу) 7 6 - 

S°298, Дж/(К·моль) 18,8 31,3 45,69 

Содержание в земной коре, мас. доли, % 27,6 7·10-4 5·10-5 
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Кремний относится к неметаллам, а германий и сурьма − к металлам 

со слабо выраженными металлическими свойствами. В химических соеди-

нениях Si и Ge проявляют степени окисления +2, +4, -4, а Sb –  +3, +5, -3.   

Получение и применение кремния. Технический кремний (95-98 %) 

получают в электропечах восстановлением SiO2 коксом:  

SiO2 + 2C → Si + 2CO. 

В лабораторных условиях в качестве восстановителя применяют маг-

ний. Образовавшийся коричневый порошок аморфного кремния можно пе-

рекристаллизацией из металлических расплавов Zn, Al и др. перевести в 

кристаллическое состояние. Кремний особой чистоты, необходимый для 

полупроводниковой техники, получают восстановлением SiCl4 парами цин-

ка при высокой температуре: 

SiС14 + 2Zn  → Si + 2ZnС12, 

а также термическим разложением его водородных соединений или тет-

раиодида кремния: 

SiH4 →
ot  Si + 2H2; 

SiI4 → Si + 2I2. 

Дополнительно кремний очищают зонной плавкой. 

Имеющие металлический вид темно-серые монокристаллы кремния с 

соответствующими добавками служат для изготовления различных полу-

проводниковых устройств (выпрямителей переменного тока, фотоэлемен-

тов и т.п.). Из кремниевых фотоэлементов (преобразователи световой энер-

гии в электрическую), в частности, построены солнечные батареи, обеспе-

чивающие питание радиоаппаратуры на космических аппаратах. Монокри-

сталлы кремния служат матрицей для изготовления интегральных схем в 

микроэлектронике. 

Кроме полупроводниковой техники, кремний широко применяется в 

металлургии для раскисления сталей и придания им повышенной коррози-

онной стойкости. 
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Химические свойства кремния. Кристаллический кремний инертен, 

более активен аморфный кремний. С простыми веществами (кроме фтора) 

кремний взаимодействует лишь при нагревании, проявляя чаще всего вос-

становительные свойства: 

Si + 2Cl2   →
C400o

 SiCl4; 

Si + O2   →
C600o

 SiO2; 

3Si + 2N2   →
C1000o

 Si3N4; 

Si + C   →
C2000o

 SiC. 

 

Нитрид кремния  Si3N4 используется в качестве химически стойкого и 

огнеупорного материала (температура возгорания = 1900°С), при получении 

коррозионно-стойких и тугоплавких сплавов, в качестве высокотемпера-

турного полупроводника. Карбид кремния SiC (карборунд) широко приме-

няется как абразивный и огнеупорный материал (температура плавления 

2830 oC). В чистом виде алмазоподобный SiC – диэлектрик, но с примесями 

становится полупроводником и поэтому его кристаллы используются в ра-

диотехнике. 

В кислородсодержащих кислотах-окислителях кремний пассивирует-

ся и растворяется лишь в смеси плавиковой и азотной кислот: 

3Si + 4НNO3конц + I8HF → 3H2SiF6 + 4NO + 8Н2O. 

В этой реакции HNO3 играет роль окислителя, a HF − комплексообра-

зующей среды. 

Кремний энергично растворяется в щелочах с выделением водорода:  

Si + 2NaOH + Н2O → Na2SiO3 + 2H2 ↑. 

Концентрированный раствор силиката натрия Na2SiO3, называемый 

жидким (или растворимым) стеклом, применяется в производстве негорю-

чих тканей, для пропитки древесины, в качестве клея и т.д. С водой в обыч-
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ных условиях кремний не реагирует, но при высоких температурах протека-

ет следующая реакция: 

Si + 3H2O(пар)  →  H2SiO3 + 2H2↑. 

Окислительная активность кремния проявляется лишь по отношению 

к некоторым активным металлам, например: 

2Са +Si  →  Ca2Si . 

Силицид кальция является полупроводником. 

Получение и применение германия. Германий − рассеянный элемент. 

Образование рудных месторождений для него не характерно. Он в основ-

ном сопутствует природным силикатам и сульфидам, содержится в некото-

рых углях. Поэтому германий извлекают из побочных продуктов перера-

ботки руд цветных металлов, а также выделяют из золы, полученной от 

сжигания некоторых видов угля, из отходов коксохимического производ-

ства. Рядом последовательных операций соединения германия переводят в 

GeO2, который затем восстанавливают водородом или углеродом: 

GeO2 + 2Н2  →  Се + 2Н2O. 

Дополнительно германий очищают зонной плавкой. 

Германий − элемент серебристо-белого цвета с желтым оттенком, 

внешне похож на металл, но имеет алмазоподобную решетку и в основном 

используется в полупроводниковой технике.  

Химические свойства германия. При нагревании до 200-250°С гер-

маний взаимодействует с большинством неметаллов, кроме азота, образуя 

соединения Ge, например, GeCI4, GeO2. В обычных условиях Ge устойчив 

по отношению к кислороду воздуха и воде. В ряду напряжений Ge распо-

ложен правее водорода и поэтому не взаимодействует с кислотами типа 

HCI и Н2SO4разб. При окислении НNO3 германий переходит в германиевую 

кислоту H2GeO3(GeO2·nH2O), а с Н2SО4конц образует GеО2: 

Ge + 4HNO3конц → H2GeO3 + 4NO2 + H2O, 

Ge + 2H2SO4конц → GeO2 + 2SO2 + 2H2O. 
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В щелочах германий растворяется лишь в присутствии окислителей, 

например H2O2: 

Ge + 2NaOH + 2Н202  →  Na2[Ge(0H)6]. 
гексагидроксогерманат (IV) 

натрия 

Получение и применение сурьмы. Сурьма получается обычно путем 

обжига сульфидных руд с последующим восстановлением оксида углем: 

2Sb2S3 + 9O2 → 2Sb2O3 + 5SO2; 
                                      антимонит 

Sb2O3 + 3C → 2Sb + 3CO. 

Известны две модификации сурьмы: неустойчивая неметаллическая, 

так называемая желтая сурьма, и устойчивая в обычных условиях серая 

сурьма, имеющая металлический вид, электрическую проводимость. Хруп-

кая сурьма образует сплавы с большинством металлов. При сплавлении 

сурьмы с галлием, индием и галлием, индием и таллием получаются стиби-

ды переменного состава, обладающие полупроводниковыми свойствами. 

Химические свойства сурьмы. В обычных условиях сурьма на воз-

духе не окисляется, она покрывается защитной пленкой. При нагревании 

взаимодействует с неметаллами, образуя соединения Sb+3  или Sb+5  в зави-

симости от стeхиометрии реагирующих веществ. Известны оксиды, суль-

фиды и хлориды сурьмы со степенями окисления +3, +5. Сурьма растворя-

ется лишь в кислотах, анион которых является окислителем: 

Sb + 5HNO3конц + H2O → H[Sb(OH)6] + 5NO2. 

Химические свойства основных соединений Si, Ge, Sb. Оксиды эле-

ментов Si, Ge, Sb разнообразны по свойствам. 

I) SiO − безразличный, SiO2 − кислотный, соответствует слабой крем-

ниевой кислоте H2SiO3. B воде в обычных условиях SiO2 не растворяется, 

но, начиная со 150°С, его растворимость возрастает, достигая 0,25 % при 

500°С. При сплавлении со щелочами SiO2 образует соли кремниевой кисло-

ты − силикаты: 

SiO2 + 2NaOH  →
сплавление  Na2SiO3 + H2O. 
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При сплавлении смеси соды (или Na2SO4), известняка и кварцевого 

песка образуется обычное стекло приблизительного состава 

Na2O·CaO·6SiO2. 

2) GeO − амфотерен с преобладанием основных свойств, a GеО2 −ам-

фотерен с преобладанием кислотных свойств и растворяется в горячих ще-

лочах, образуя соли метагерманиевой кислоты Н2GeO3 − германаты. Соеди-

нения Ge2+ − сильные восстановители − восстанавливают некоторые метал-

лы из соединений, например: 

2Bi(NO3)3 + 3Na2[Ge(OH)4] + 6NaOH → 2Bi + 3Na2[Ge(OH)6] + 6NaNO3. 
                  тетрагидроксогерманат (II)                  гексагидроксогерманат (IV) 

Они переводят Fe3+  в Fe2+, CrО4
2- – в Сr3+  и т.д. 

3) Оксид Sb2О3 проявляет амфотерные свойства с некоторым преоб-

ладанием кислотных свойств, в воде практически нерастворим, но взаимо-

действует с соляной кислотой и со щелочами: 

Sb2O3 + 6HCI → 2SbС13 + ЗН2O, 

Sb2O3 + 2NaOH + 3H2O → Nа[Sb(OH)4]. 
тетрагидроксостибат (III)  

натрия  

Соли Sb3+  энергично подвергаются гидролизу: 

SbCl3 + H2O � SbOCl + 2HCl. 

Оксид желтого цвета Sb2O5 проявляет кислотные свойства. В водных 

растворах ему соответствуют сурьмяные кислоты: Н3SbO4 или H[Sb(OH)6], 

однако в воде растворим мало, лучше в щелочных растворах, образуя соли 

этих кислот: 

Sb2O5 + 2КOН + 5Н2O → 2K[Sb(OH)6]. 
гексагидроксoстибат (V) 

калия 
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18.2. Экспериментальная часть 

18.2.I. Приборы и реактивы 

 

Аппарат Киппа для получения С02, фарфоровые тигли (2 шт.), спир-

товка, микрошпатель, фарфоровая ступка; порошки магния, силикагеля 

SiO2, смеси GеО2 с сажей или с порошком графита, лента магния; концен-

трированные HCI, H2SO4, HNO3, насыщенные растворы Na2SiO3, SbС13, 2н 

растворы CaCI2, Co(NO3)2, Pb(NO3)2, CuSO4, NaOH, HCI и спиртовый рас-

твор фенолфталеина. 

 

18.2.2. Восстановление диоксида кремния металлами 

 

Cмешать на бумаге 3-5 микрошпателей порошка магния с 2-3 мик-

рошпателями растертого в порошок силикагеля. Тщательно перемешать 

смесь стеклянной палочкой и пересыпать в небольшой фарфоровый тигель. 

Слегка нагреть тигель горелкой, затем горелку отставить и поджечь предва-

рительно вставленную в смесь ленту магния (2-3 см). Через 2-3 мин наблю-

дается разогревание смеси до красного каления, которым сопровождается 

образование силицида металла. Написать уравнение реакции восстановле-

ния SiO2 магнием и взаимодействие полученного кремния с избытком маг-

ния до образования соответствующего силицида Mg2Si . Остывший сили-

цид извлечь, разбить в ступке ударами пестика и использовать в следующем 

опыте. 

 
18.2.3. Получение силана и изучение его свойств 

 
В тигель с 2-3 мл соляной кислоты (ρ = 1,18 г/см3) бросить 5-6 кусоч-

ков сплава, полученного в предыдущем опыте и содержащего силицид маг-

ния, непрореагировавшие Si и Мg. Отметить выделение смеси газообразных 

силанов (общая формула SinH2n+2) и их самовоспламенение; написать урав-
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нения реакций получения простейшего силана SiH4 при взаимодействии си-

лицида магния с соляной кислотой и его горения.  

Опыты проводить только в вытяжном шкафу при работающей вы-

тяжной вентиляции ! 

 
18.2.4. Получение золя и геля кремниевой кислоты 

 
В  пробирку  с  4-5  каплями  концентрированной  соляной  кислоты 

(ρ = 1,18 г/см3) прибавить 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный прозрачный раствор представляет собой так называе-

мый золь кремниевой кислоты − ее коллоидный раствор. Написать уравне-

ние реакции получения кремниевой кислоты. Полученный золь нагреть на 

маленьком пламени горелки. Наблюдать образование геля. Как называется 

этот процесс ? Опрокинуть пробирку вверх дном (над фарфоровой чашкой). 

Почему коллоид не выливается из пробирки ? 

18.2.5. Исследование кислотных свойств кремниевой кислоты 

 

В пробирку с 5-6 каплями раствора Na2Si03 добавить столько же ди-

стиллированной воды и 1-2 капли раствора фенолфталеина. Основываясь на 

наблюдениях, ответить на следующие вопросы. Силикаты металлов подвер-

гаются гидролизу ? Если нет − почему ? Если да − то как ? Написать в ион-

ной и молекулярной формах уравнения реакции гидролиза. Какой вывод о 

силе кремниевой кислоты можно сделать на основе этого опыта ? 

 
18.2.6. Получение германия 

 
Смешать в фарфоровой ступке равные объемы порошка диоксида 

германия и сажи. Поместить два микрошпателя полученной смеси в про-

бирку и нагревать на пламени горелки. Через некоторое время на стенках 

пробирки появляется коричневый налет свободного германия. Написать 

уравнение реакции восстановления диоксида германия углеродом. 
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18.2.7. Взаимодействие сурьмы с концентрированными 

серной и азотной кислотами 

 
В две пробирки внести по 1-2 кусочка сурьмы и добавить в одну 2-3 

капли концентрированной серной кислоты, в другую −5-6 капель концен-

трированной азотной кислоты. Нагреть пробирки на маленьком пламени 

горелки. Отметить выделение газа в обеих пробирках, растворение сурьмы 

в пробирке с серной кислотой и выделение осадка в пробирке с азотной 

кислотой. Какие газы выделяются при взаимодействии сурьмы с кислотами 

? Написать уравнения реакций взаимодействия сурьмы и серной кислоты с 

получением сульфата сурьмы Sb2(SO4)3 и окисления сурьмы азотной кисло-

той до гидратированного оксида сурьмы (V). Полученный при последней 

реакции осадок имеет состав xSb2O5·уH2O. Наиболее важная из сурьмяных 

кислот − xSb2O5·уH2O, координационная формула которой  Н[Sb(OH)6]. 

 
18.2.8. Гидролиз трихлорида сурьмы 

 
К 3-5 каплям насыщенного раствора трихлорида сурьмы прибавить, 

встряхивая, по каплям дистиллированную воду до появления осадка хло-

роксида сурьмы SbOCI. Написать уравнения реакций гидролиза трихлорида 

сурьмы по первой и второй ступеням, а также реакции разложения 

Sb(OH)2Cl. 

 
18.2.9. Получение гидроксида сурьмы(Ш) и исследование его свойств 

 
В две пробирки внести по 3-4 капли насыщенного раствора трихлори-

да сурьмы и в каждую прибавить по 3-5 капель 2 н раствора едкой щелочи. 

Отметить цвет выпавшего осадка. В одну из пробирок прибавить несколько 

капель 2 н раствора HCl, в другую − 2 н раствора щелочи до растворения 

осадка. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций. 

Назвать полученные вещества и сделать вывод о химическом характере 

гидроксида сурьмы (III).  
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18.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
18.4. Вопросы и упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Перечислить элементы, простые вещества которых проявляют по-

лупроводниковые свойства. 

2. Что такое полупроводники р- и n-типа ? 

3. Примеси атомов каких элементов в германии приводят к образова-

нию полупроводников р- и n-типа ? 

4. Перечислить факторы, влияющие на электропроводность полупро-

водниковых материалов. 

5. Как распределить валентные электроны по орбиталям в атомах Si , 

Ge, Sb в основном и возбужденном состояниях ? 

6. Какой из элементов Si или Ge более электроотрицателен ? Ответ 

мотивировать. 

7. Написать уравнения реакций, характеризующих свойства оксида 

кремния (IV). 

8. При сплавлении 150 г известняка с песком получилось 150 г сили-

ката кальция. Какой процент примеси находится в известняке ? 

Ответ: 13,8 %. 

9. При взаимодействии кремния с едким натром в присутствии воды 

образуется силикат натрия и водород. Написать уравнения реакции и опре-

делить, какой объем водорода (н.у.) выделится, если в реакцию вступают  

60 кг кремния, содержащего 6,7 % примеси. 

Ответ: 89,6 м3. 
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10. Состав хрусталя выражается формулой Na2O·3PbO·6SiO2. Сколько 

потребуется кальцинированной соды, содержащей 10 % примесей, для про-

изводства 109,1 кг хрусталя ? 

Ответ: 11,8 кг. 

11.Ниже приведено уравнение реакции, протекающей при изготовле-

нии стекла из сульфата натрия (мирабилита). Из уравнения видно, в чем 

сущность замены соды в производстве. Разобрать эту реакцию в свете окис-

лительно-восстановительного процесса и расставить коэффициенты: 

Nа2SО4 + SiО2 + С → Na2SiО3 + SО2 + СО2. 

12. Рассчитать, каким количеством мирабилита Na2SO4·1OH2O можно 

заменить 1 т кальцинированной соды Na2СO3 в производстве стекла. 

Ответ: 3,04 т.  

13. Написать уравнения реакций (в молекулярной и ионной формах), 

при помощи которых можно осуществить следующие превращения: 

                Si → Mg2Si → SiH4 → SiO2 

SiO2 

                            SiC 

Указать условия протекания реакций, назвать полученные продукты. 

14. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций, при помо-

щи которых можно осуществить следующие превращения: 

CaSiO3 

SiO2 → Na2SiO3 → H2SiO3 → SiO2        

SiF4 

 Укaзать условия протекания реакций. 

15. С какими из перечисленных кислот германий энергично взаимо-

действует: 

a) HCI;     б) Н2SО4разб ;     в) НNO3разб ;      г) НNО3конц ? 

Привести уравнения реакций. 
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16. Какого состава оксид  образуется при прокаливании в кислороде 

германия:  а) GеО;    б)  Ge2О3;     в) GeО2 ? 

17. Написать продукты и подобрать коэффициенты для следующих 

уравнений реакций: 

Sb + HNO3конц  → ; 

Sb + H2SO4конц  → ; 

SbCl3 + Na2CO3р-р  → ; 

SbCl3 + NaOHизб  → ; 

SbCl5 + NaOHизб  → ; 

Na[Sb(OH)4] + NaOH + AgNO3  → ; 

Sb2O5 + HCl � SbCl3 + Cl2 + H2O. 

18. Какое окислительное число (+2 или +4) более характерно для гер-

мания ? В соответствии с этим написать реакции взаимодействия германия 

с окислителями: 

а) кислородом;  б) хлoром. 

19. Какие из перечисленных веществ следует добавить к раствору 

SbCl3, чтобы:  а) усилить гидролиз;   б) уменьшить гидролиз:  

1) HCI,    2) NH4С1,   3) Na2C03,  4) NaCI ? 

20. Какие реакции можно использовать, чтобы перевести SiO2 в рас-

творимое состояние: 

а) SiO2 + NaOHтв  →
ot  ; б) SiO2 + Cl2 →

ot  ; 

в) SiO2 + C + Cl2  →
ot  ; г) SiO2 + K2CO3тв  →

ot  ; 

д) SiO2 + K2CO3р-р→ ; е) SiO2 + HF  →  ; 

ж) SiO2 + HClр-р → ; з) SiO2 + CaO → ? 

21. При добавлении нитрата аммония к раствору силиката натрия вы-

падает гель кремниевой кислоты. Написать в молекулярной и ионной фор-

мах уравнения реакции. Как характеризует этот процесс кремниевую кисло-

ту ? 
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19. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 18* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЛЕГКИХ КОНСТРУКЦИОННЫХ  

МАТЕРИАЛОВ 

 

Цель работы: рассмотреть важнейшие химические свойства легких 

металлов, применяемых в технике в качестве конструкционных. 

 
19.1. Краткие теоретические сведения 

 
К легким конструкционным металлам относятся магний, бериллий 

алюминий,  титан  и  сплавы  на их основе, плотность которых меньше 

5·10+3 кг/м3. Физические константы металлов помещены в табл.10. 

Таблица 10 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+
 Rат, 

нм 
ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
о
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

4 Be …2s2 +2 899 -1,7 0,112 1,848 1557 2·10-4 

12 Mg …3s2 +2 737 -2,32 0,128 1,738 924 2,09 

13 Al …3s23p1 +3 577 -1,67 0,143 2,702 933 8,13 

22 Ti …3d24s2 +2,+3,+4 658 
-1,75(Ti+2), 

-1,21(Ti+3) 
0,146 4,500 1953 0,6 

Общим химическим свойством данных металлов является их взаи-

модействие с кислородом воздуха с образованием защитной пленки оксида, 

обуславливающей химическую инертность металлов при обычных услови-

ях. При повышенной температуре эти металлы проявляют большое срод-

ство к сере, азоту, фосфору, углероду. Эти свойства широко используются в 

металлургических процессах для улучшения качества сплавов. 

С водой данные металлы реагируют только при нарушении целост-

ности защитного слоя оксида и при нагревании: 

MgO + H2O →
ot  Mg(OH)2 + H2; 
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Ti + 2H2O →
ot  TiO2 + 2H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной металлы реагиру-

ют с выделением водорода: 

Be + 2HCl = BeCl2 + H2; 

2Ti + 
.разб

42SOH3 = Ti2(SO4)3 + 3H2 

(Титан окисляется до степени окисления +3). 

В кислотах – окислителях алюминий и титан пассивируются: 

3Al + 
.конц
3HNO6  → Al2O3 + 6NO2 + 3H2O; 

Ti + 4HNO3 → TiO2 + 4NO2 + 2H2O. 
конц. 

Реакция заметно идет лишь при среднем разбавлении кислот: 

Al + 
1:1

3HNO4  → Al(NO3)3 + NO + 2H2O; 

3Ti + 
1:1

3HNO4  + H2O → 
кислотатитановая
32TiOH3

−β

+ 4NO. 

Магний и бериллий реагируют с данными кислотами как активные 

металлы: 

3Mg + 
.конц
3HNO8 → 3Mg(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

4Mg + 
1:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + N2O + 5H2O; 

4Mg + 
20:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

Все металлы, кроме магния, реагируют с водными растворами щело-

чей: 

Be + 2NaOH + 2H2O → 

натриябериллат
кситетрагидро

42 ])OH(Be[Na
−

 + H2O; 

Ti + 2NaOH + O2  →
сплав  

натриятитанат
32 OTiNa + H2O. 
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Лучшим растворителем для титана является «царская водка»: 

3Ti + 12HCl + 4HNO3 → H2[TiCl 6] + 4NO + 8H2O. 

Cоединения MgO и Mg(OH)2 носят основной характер. Оксид магния 

частично растворяется в воде. Гидроксид магния слабо диссоциирует в рас-

творе. Be(OH)2 и Al(OH)3 практически нерастворимы в воде, но растворя-

ются одинаково хорошо как в кислотах, так и в щелочах, проявляя амфо-

терные свойства: 

Be(OH)2 + 2H+ = Be2+ + 2H2O; 

Be(OH)2 + 2OH̄  = [Be(OH)4]
2-. 

Оксиды этих металлов взаимодействуют со щелочами только при 

сплавлении: 

Al 2O3 + 2NaOH  →
сплав  

натрияалюминат
2O2NaAl + H2O. 

Характер и свойства оксидов и гидроксидов титана зависят от про-

являемой им степени окисления: 

.)OH(TiTiO)OH(TiOTi)OH(TiTiO 42

3

3

3

32

2

2

2 ++++

 
         основные                     слабо основные                амфотерные 

Получают все эти нерастворимые в воде основания реакцией обмена 

соли со щелочью: 

Ti(SO4)2 + 4NaOH = Ti(OH)4 + 2Na2SO4. 

Соли всех четырех металлов подвержены гидролизу, как соли, обра-

зованные слабыми основаниями: 

2BeSO4 + 2H2O � (BeOH)2SO4 + H2SO4; 

Be2+ + H2O � BeOH+ + H+,  pH < 7; 

Al 3+ + H2O � AlOH2+ + H+; 

Ti(SO4)2 + H2O � 
титаниласульфат

424 .SOHTiOSO +  
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Соли титана в низших степенях окисления могут быть восстановите-

лями: 

Ti2(SO4)3 + H2SO4 = 2Ti(SO4)2 + H2
0 ↑; 

Ti3+ – e = Ti4+          2 

2H+ + 2e = H2      1, 

а в максимальной степени окисления – слабыми окислителями: 

2Ti(SO4)2 + Zn0 → Ti2(SO4)3 + ZnSO4; 

Ti4+ + e = Ti3+             2 

Zn0 –  2e = Zn2+    1. 

Ионы остальных металлов могут проявлять свою окислительную 

функцию только под действием электрического тока в процессе их получе-

ния из руд (катодное восстановление из расплава). 

 

19.2. Экспериментальная часть 

19.2.1. Приборы и реактивы 
 

Растворы солей: BeSO4, MgSO4, Al2(SO4)3, Ti(SO4)2 или TiCl4. Кри-

сталлы солей: Al2(SO4)3, AlCl3, MgSO4 или MgCl2, BeSO4. Растворы щело-

чей: NaOH (2н или 40%-ный). Растворы кислот: HCl (2н), HNO3(конц.). Ин-

дикатор – раствор лакмуса. Металлы: Mg, Al (гранулы), Mg, Al, Ti (образцы 

сплавов). 

 

19.2.2. Действие кислот и щелочей на алюминий 

 

Поместить в три пробирки по 2 гранулы алюминия и добавить в од-

ну из них 40%-й раствор NaOH, во вторую – разбавленную HCl, в третью – 

концентрированную HNO3. Пробирки с растворами нагреть под тягой. 

Наблюдать, в каком случае реакция идет, а в каком – нет. Объяснить меха-

низм реакции алюминия со щелочью. Написать уравнения реакций. 
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19.2.3. Получение и свойства гидроксидов бериллия, 

 магния, алюминия и титана (IV) 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель растворов солей BeSO4, 

MgSO4, Al2(SO4)3 и Ti(SO4)2.В каждую добавить по несколько капель 2н 

раствора щелочи до выпадения осадков. Затем разлить отдельно каждый из 

образовавшихся гидроксидов в две пробирки. В одну добавить концентри-

рованный раствор сильной кислоты, в другую – 40%-й раствор щелочи. 

Наблюдать, в каких случаях осадок растворился в обеих пробирках. Сде-

лать вывод о характере каждого из четырех гидроксидов. Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

19.2.4. Гидролиз солей легких конструкционных металлов 
 

В пять пробирок налить по 2 мл дистиллированной воды и добавить 

в каждую по 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса. В четыре из них 

внести по 2-3 кристаллика соли бериллия, магния, алюминия, титана (или 

влить концентрированные растворы). Пятая пробирка служит для сравнения 

окрасок. Пробирку с солью титана (IV) прокипятить. Как изменилась окрас-

ка лакмуса в каждой из пробирок? Написать молекулярное и ионное урав-

нения реакций гидролиза солей. 

 

19.2.5. Окислительно-восстановительные свойства  

соединений титана (III) и (IV) 
 

В пробирку с раствором TiCl4 в концентрированной HCl внести ку-

сочек цинка и наблюдать появление через некоторое время фиолетовой 

окраски, свойственной ионам Ti3+. Происходит реакция: 

2TiCl4    + 3Zn + 4HCl  →   2TiCl3   + 3ZnCl2 + 2H2. 

бесцветный                            фиолетовый 

Определить, какие элементы изменили степень окисления, уравнять 

схему реакции. Какова роль соединения Ti(IV) в данном процессе? 
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Фиолетовый раствор TiCl3 перелить в другую пробирку и наблюдать 

его постепенное обесцвечивание вследствие реакции: 

4TiCl3 + 2H2O + O2 → 4TiOHCl3. 

Уравнять, объяснить функцию соединения Ti(III). 

19.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

19.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схему электролиза расплавов BeCl2, MgCl2, Al2O3. Ка-

ково практическое значение этих процессов ? 

2. Описать способы получения ферротитана, чистого титана и тита-

на высокой степени чистоты. Где применяется этот металл и другие легкие 

конструкционные металлы ? 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Be + NaOH + H2O → ; Ti + HNO3 + HF → ; 

Be + KOH → ; TiCl3 + FeCl3 → ; 

TiO2 + Mg → ; TiCl3 + K2Cr2O7 + HCl → ; 

MgCl2 + H2O → ; Ti2(SO4)3 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

TiCl4 + H2O → ; TiCl3 + O2 + H2O → ; 

Mg + HNO3 → ; 
            1:20 

Ti(SO4)2 + H2 → . 

4. Сколько алюминия получится при электролизе 1 т глинозема, со-

держащего 94,5 % Al2O3? Какова продолжительность электролиза при силе 

тока в 30000 А? 
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20. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  19* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ХРОМА И МАРГАНЦА 
 

Цель работы: ознакомиться с химическими свойствами хрома, мар-

ганца и их важнейших соединений. 
 

20.1. Краткие теоретические сведения 

К тяжелым конструкционным металлам относятся хром, марганец, 

железо, кобальт, никель, медь, цинк и другие металлы и сплавы на их осно-

ве, плотность которых больше 5·10+3 кг/м3. 

Рассмотрим свойства хрома и марганца. Физические константы по-

мещены в табл.11. 

Таблица 11 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

24 Cr …3d54s1 +2,+3,+6 652 -0,91 0,127 7,20 2123 6·10-3 

25 Mn …3d54s2 
+2,+3, 

+4,+6,+7 
717 -1,17 0,13 7,21 1520 8·10-2 

При обычной температуре эти металлы взаимодействуют с кислоро-

дом воздуха с образованием защитной пленки оксида. При повышенной 

температуре марганец обладает большим сродством к кислороду. Он ис-

пользуется при плавке стали как «раскислитель», т.е. для удаления из нее 

кислорода. Хром при нагревании окисляется медленнее, но в виде порошка 

горит в кислороде, образуя Cr2O3. В расплаве эти металлы проявляют срод-

ство к сере, азоту, углероду. При повышении температуры марганец реаги-

рует с галогенами, хром реагирует с фтором, хромом, бромом и иодом на 

холоде. 

Марганец и хром образуют с кислородом ряд оксидов: 

Mn, Mn2O3 

CrO 

MnO2 

Cr2O3 

(MnO3)Mn2O7 

CrO3 
основные оксиды амфотерные оксиды кислотные оксиды 
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Порошкообразные металлы при нагревании реагируют с водой: 

Mn + 2H2O = Mn(OH)2 + H2; 

2Cr + 3H2O = Cr2O3 + 3H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной (1:1, 2н р-р) ме-

таллы реагируют, вытесняя водород: 

Mn + 2HCl = MnCl2 + H2; 

2Cr + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2. 

В кислотах, анионы которых являются окислителями, (H2SO4конц. и 

HNO3) хром пассивируется, а марганец растворяется, образуя ионы Mn2+: 

2Сr + 6HNO3  =  Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O; 
конц.      пленка 

2Cr + 3H2SO4 = Cr2O3 + 3SO2 + 3H2O; 
конц. 

Mn + 4HNO3 = Mn(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

Mn + 2H2SO4 = MnSO4 + SO2 + 2H2O; 
                                                       

конц. 

3Mn + 8HNO = 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
                                1:1 

С водными растворами щелочей металлы не реагируют. 

Химический характер гидроксидов соответствует характеру оксидов, 

Mn(OH)2 и Cr(OH)2 практически нерастворимы в воде, но растворимы в 

кислотах: 

Mn(OH)2 + 2HCl = MnCl2 + 2H2O; 

Mn(OH)2 + 2H+  =  Mn2+ + 2H2O. 

На воздухе Mn(OH)2 постепенно буреет вследствие окисления кис-

лородом: 

4Mn(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Mn(OH)3; 
бурый 

4Mn(OH)3 + O2 = 4Mn(OH)2O + 2H2O. 
коричневый 
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Гидроксид хрома (III) проявляет амфотерные свойства, растворяясь в 

кислотах и щелочах: 

Cr(OH)3 + 3HCl  =  CrCl3 + 3H2O; 

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]. 
гидроксохромат(III)  

натрия 

Гидроксид марганца (IV) Mn(OH)4 – амфотерный гидроксид, даю-

щий два типа солей: MnCl4 (неустойчивый), Mn(SO4)2 (более устойчивый) и 

манганиты – соли марганцоватистой кислоты H4MnO4. Манганиты получа-

ют при сплавлении MnO2 с основными оксидами: 

MnO2 + 2CaO = Ca2MnO4. 

Соли марганцоватой кислоты H2MnO4 образуются при сплавлении 

MnO2 со щелочами в присутствии окислителя (кислорода): 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) могут быть восстановителями: 

2NaCrO2 + 3Cl2 + 8NaOH = 2Na2CrO4 + 6NaCl + 4H2O; 

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2O. 

Соли хрома (VI) и марганца (VII) могут быть только окислителями: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3So + 7H2O; 

2KMnO4+5Na2SO3+3H2SO4  →
<7pH

2MnSO4+ 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O; 

2KMnO4 + 3Na2SO3 + 3H2O  →
=7pH

 2MnO(OH)2 + 3Na2SO4 + 2KOH; 

2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH  →
>7pH

 2K2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) подвергаются гидролизу, как соли, 

образованные слабыми основаниями. 

Соли хромовой кислоты H2CrO4 устойчивы только в щелочной сре-

де, а двухромовой кислоты H2Cr2O7 – только в кислой среде: 
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2K2CrO4 + H2SO4 = K2Cr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                          оранжевый 

;OHOCrH2CrO2 2
2
72

2
4 +=+ −+−  

K2Cr2O7 + 2KOH = 2K2CrO4 + H2O; 
оранжевый                      желтый

 

.OHCrOOH2OCr 2
2
4

2
72 +=+ −−−  

 

20.2. Экспериментальная часть 
 

20.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: Cr2(SO4)3, K2Cr2O7, KMnO4, MnSO4; сухие вещества: 

FeSO4, Na2SO3, NaNO2, PbO2; растворы щелочей: NaOH (2 н и 40 %), КОН 

(40%); растворы кислот: H2SO4 (1:1), HNO3 (конц.); раствор перекиси водо-

рода H2O2 (3 %). 

 

20.2.2. Получение и свойства гидроксида хрома (III) 

 

Налить в две пробирки по 5-7 капель раствора соли хрома (III) и 

прибавить по каплям раствор NaOH (2н) до образования серо-зеленого 

осадка. В первую добавить избыток H2SO4 (1:1), во вторую – раствор NaOH 

(40%). Сделать вывод о характере гидроксида хрома (III). Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

20.2.3. Окисление хромита 
 

Налить в пробирку 5-7 капель раствора соли хрома (III) и прибавить 

к нему раствор NaOH (40%) в избытке до растворения выпавшего осадка 

(заметить цвет полученного раствора). К полученному раствору прилить 

3%-й раствор перекиси водорода Н2О2, нагреть пробирку и наблюдать пере-

ход зеленой окраски хромита в желтый цвет хромата. 
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20.2.4. Окислительные свойства дихроматов 

 

В три пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В первую 

прилить 4-5 капель свежеприготовленного раствора соли железа (II), во 

вторую – свежеприготовленный раствор сульфита натрия Na2SO3, в третью 

– свежеприготовленный раствор нитрита натрия NaNO2. Наблюдать во всех 

пробирках изменение окраски раствора из оранжевой в зеленую. Составить 

уравнение реакции, имея в виду, что окислитель – дихромат калия, а ионы 

Fe2+, −−
2

2
3 NO,SO  – восстановители.  

 

20.2.5. Окисление ионов Mn2+ в ионы MnО4¯̄̄̄ 
 
Внести в пробирку немного диоксида свинца и добавить туда же не-

сколько капель концентрированной HNO3 и одну каплю раствора MnSO4. 

Нагреть раствор и наблюдать появление ионов −
4MnO . 

PbO2 + HNO3 + MnSO4 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O. 

Уравнять, объяснить роль соединения марганца (II). 

 

20.2.6. Окисление ионами MnО4¯  ¯  ¯  ¯  в кислом, нейтральном 

и щелочном растворах 

 

Налить в три пробирки по 5-7 капель раствора перманганата калия 

KMnO4. В первую добавить 5-7 капель раствора H2SO4 (1:1), во вторую – 5-

7 капель дистиллированной воды, в третью – 5-7 капель КОН (40%). 

Во все три пробирки прибавлять по каплям свежеприготовленный 

раствор сульфита натрия Na2SO3 до изменения окраски раствора. 

Составить уравнения реакций, имея в виду, что ионы −2
3SO  превра-

щается в ионы −2
4SO . Какова роль KMnO4 ? 
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20.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

20.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить уравнения следующих реакций: 

Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; 

Cr2O3 + KNO3 + KOH   →
сплавление  ; 

K2Cr2O7 + HCl  → ; 

K2Cr2O7 + H2SO4 + KI → ; 

MnO2 + KNO3 + KOH → ; 

KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; 

KMnO4 + NaNO2 + H2O → . 

2. На окисление 100 мл раствора FeSO4 пошло 20 мл 0,12 н раствора 

перманганата калия. Вычислить, сколько граммов железа содержалось в 

растворе. 

3. Какой объем хлора (при 17 оС и 745 мм рт.ст.) выделится при взаи-

модействии соляной кислоты с 1 кг MnO2 ? 

4. Сколько граммов K2Cr2O7 и сколько миллилитров 39%-го раствора 

HCl (ρ = 1,2 г/см3) следует взять, чтобы с помощью выделившегося хлора 

окислить 0,1 моль FeCl2 в FeCl3 ? 
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21. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  20* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  

ТЯЖЕЛЫХ КОНСТРУКЦИОННЫХ МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: продолжить изучение свойств тяжелых металлов на 

примере элементов семейства железа, а также подгруппы меди и цинка. 
 

21.1. Краткие теоретические сведения 

Физические константы металлов помещены в табл.12. 

Таблица 12 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мен-
та 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 

при-
роде 
мас.% 

26 Fe …3d64s2 +2,+3,+6 762 -0,44 0,124 7,86 1812 4,0 

29 Cu …3d104s1 +1, +2 745 +0,34 0,128 8,96 1356 10-2 

30 Zn …4s2 +2 906 -0,76 0,137 7,13 692,4 10-2 

Общим свойством данных металлов является их инертность по от-

ношению к кислороду при обычных условиях. При повышении температу-

ры металлы сгорают, образуя оксиды: Fe2O3, CuO, ZnO. При повышении 

температуры металлы взаимодействуют с хлором, образуя соли: FeCl3, 

CuCl2, ZnCl2. В расплаве железо проявляет большое сродство к углероду, 

сере, кремнию, фосфору; медь и цинк – к сере. 

С водой при повышении температуры реагируют только железо и 

цинк: 

Zn + 2H2O   →
o100  Zn(OH)2 + H2; 

3Fe + 4H2O   →
o800  Fe3O4 + 4H2. 

Если в воде содержатся растворенный кислород и диоксид углерода, 

медь окисляется: 

2Cu + H2O + O2 + CO2 = (CuOH)2CO3. 
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С кислотами типа соляной и разбавленной серной реагируют железо 

и цинк с выделением водорода: 

Zn + 2HCl →  ZnCl2 + H2; 

Fe + H2SO4 → FeSO4 + H2. 
        разб. 

В HNO3 и H2SO4(конц.) железо пассивируется в обычных условиях, 

но при нагревании растворяется: 

Fe + 4HNO3 →
ot  Fe(NO3)3 + NO + 2H2O; 

конц. 

2Fe + 6H2SO4 →
ot  Fe2(SO4)3 + 3SO2 + H2O; 

конц. 

4Fe + 10HNO3 →
ot  4Fe(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

оч.разб. 
Медь растворяется при обычных условиях в азотной и серной концен-

трированной кислотах: 

Cu + 4HNO3 → Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

3Cu + 8HNO3 → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 
разб. 

Cu + 2H2SO4 → CuSO4 + SO2 + 2H2O. 
конц. 

Реагируя с азотной и серной концентрированной кислотой, цинк 

восстанавливает азотную концентрированную кислоту до NO, разбавлен-

ную азотную – до NH4NO3, ион −2
4SO  может быть восстановлен до SO2 (при 

обычной температуре), до S (при слабом нагревании) и до H2S (при кипяче-

нии раствора). 

Цинк реагирует с водным раствором щелочи: 

Zn + 2NaOH + 2H2O   →   Na2[Zn(OH)4]    + H2. 
тетрагидроксоцинкат  

натрия 
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Соединения FeO и Fe(OH)2 носят оснόвный характер, растворяясь 

только в кислотах: 

Fe(OH)2 + 2HCl → FeCl2 + 2H2О; 

Fe(OH)2 + 2H+ → Fe2+ + 2H2O. 

Гидроксид железа (II) легко окисляется кислородом воздуха: 

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O → 4Fe(OH)3. 

Гидроксид железа (III) и гидроксид меди имеют слабо выраженный 

амфотерный характер: 

3Fe(OH)3 + 3H2SO4 → Fe2(SO4)3 + 6H2O; 

2Fe(OH)3 + 6H+ → 2Fe3+ + 6H2O; 

Fe(OH)3 + NaOH   →
сплавление   NaFeO2  + 2H2O; 

феррит натрия
 

Cu(OH)2 + 2HCl → CuCl2 + H2O; 

Cu(OH)2 + 2NaOH → Na2[Cu(OH)4]. 
тетрагидроксокупрат  

натрия 

Гидроксид цинка одинаково хорошо растворяется как в кислотах, так 

и в щелочах. 

Соли всех металлов подвергаются гидролизу, как соли, образован-

ные слабыми основаниями: 

Fe3+ + H2O  �  FeOH2+ + H+,    pH < 7; 

Zn2+ + H2O  �  ZnOH+ + H+,    pH < 7. 

Соли железа и меди в минимальных степенях окисления могут быть 

восстановителями: 

6FeSO4 + K2Cr2O7 + 7H2SO4 → 3Fe2(SO4)3 + K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 7H2O, 

а в максимальных степенях окисления – окислителями: 

2FeCl3 + 2KI  �  2FeCl2 + 2KCl + I2. 

Ионы Fe2+ и Fe3+ образуют устойчивые комплексы в растворах, со-

держащих избыток цианид-ионов: 
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FeSO4 + 6KCN   →   K4[Fe(CN)6]↓   + K2SO4; 
гексацианоферрат(II) калия 

(желтая кровяная соль) 

FeCl3 + 6KCN   →   K3[Fe(CN)6]↓ + 3KCl. 
гексацианоферрат(III) калия 

(красная кровяная соль)
 

Желтая кровяная соль является реактивом на ион железа Fe3+: 

4Fe3+ + 3[Fe(CN)6]4-  →  Fe4[Fe(CN)6]3 ↓. 
берлинская лазурь

 

Красная кровяная соль является реактивом на ион железа Fe2+: 

3Fe2+ + 2[Fe(CN)6]3-  →  Fe3[Fe(CN)6]2 ↓. 
турнбулева синь 

Ионы Cu2+ и Zn2+ образуют устойчивые комплексы в средах с избыт-

ком аммиака NH3 и цианид-ионов: 

Cu2+ + 4NH3  →  [Cu(NH3)4]
2+,           Кн = 5·10-14; 

Zn2+ + 4CN̄   →  [Zn(CN)4]
2-,            Кн = 2·10-17; 

Zn2+ + 4NH3  →  [Zn(NH3)4]
2+,           Кн = 4·10-19. 

 

21.2. Экспериментальная часть 
 

21.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: FeSO4, K3[Fe(CN)6], FeCl3, K4[Fe(CN)6], CuSO4, 

ZnSO4; растворы кислот: H2SO4 (1:1), HCl (1:1), HNO3 (1:1), H3PO4 (2 н); 

растворы щелочей: NaOH (2 н), NH4OH (25 %); металлы: Fe, образец сплава 

меди. 
 

21.2.2. Действие кислот на железо 
 

Поместить в 4 пробирки по несколько крупинок железа и добавить в 

первую разбавленной серной кислоты (1:1), во вторую – разбавленной со-

ляной кислоты (1:1), в третью – разбавленной фосфорной кислоты (2 н), в 

четвертую – разбавленной азотной кислоты (1:1). В какой из пробирок 

наблюдается более быстрая реакция? Написать уравнения реакций. 
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21.2.3. Получение гидроксида железа (II) 
 
Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли железа (II) и добавить 

равный объем раствора щелочи NaOH (2 н). Наблюдать выпадение осадка. 

Написать уравнение реакций. 

 

21.2.4. Окисление гидроксида железа (II) в гидроксид железа (III) 
 

Гидроксид железа (II), полученный в п.21.2.3, слегка нагреть. Изме-

нилась ли окраска в пробирке? Объяснить происшедшие изменения, напи-

сать уравнение реакции. 
 

21.2.5. Комплексные соединения железа 
 

а) Получение берлинской лазури 

К 2-3 каплям раствора соли железа (III) добавить каплю кислоты, не-

сколько капель дистиллированной воды и каплю раствора желтой кровяной 

соли K4[Fe(CN)6]. 

б) Получение турнбулевой сини 

В пробирке растворить несколько кристалликов сульфата железа (II) 

и добавить 1-2 капли раствора красной кровяной соли K3[Fe(CN)6]. Соста-

вить уравнения реакций. Проверить, как действует раствор K3[Fe(CN)6] на 

ионы Fe3+. 

21.2.6. Получение и свойства дигидроксида меди 
 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли меди CuSO4 и добавить 

такой же объем раствора щелочи. Нагреть содержимое пробирки. Сделать 

вывод о термической устойчивости дигидроксида меди. Написать уравне-

ния реакций. 
 

21.2.7. Обнаружение меди в сплавах 
 

Очистить поверхность металлического образца наждаком, промыть 

водой, обсушить фильтровальной бумагой и нанести на образец 1 каплю 
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концентрированной HNO3. Через минуту нанести на то же место несколько 

капель водного раствора аммиака. Синяя окраска раствора указывает на 

присутствие меди в сплавах. Составить уравнения проделанных реакций. 

21.2.8. Свойства гидроксида цинка 
 

Налить в пробирку 1-2 мл раствора соли цинка ZnSO4 и по каплям 

добавить раствор NaOH (2 н). Полученный осадок гидроксида цинка рас-

пределить в две пробирки. В одну из них добавить избыток раствора щело-

чи NaOH (40 %), в другую – избыток раствора кислоты H2SO4 (1:1). Напи-

сать молекулярные и ионные уравнения реакций. 
 

21.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

21.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схемы электролиза растворов CuCl2, ZnSO4, CuSO4 на 

угольных электродах, электролиз растворов CuCl2 и  CuSO4 на медном ано-

де. Каково практическое значение этих процессов? 

2. Вычислить ЭДС и определить направление тока во внешней цепи 

для гальванических элементов: 

а) Zn/ZnSO4 (1 моль/л)//FeSO4 (0,1 моль/л)/Fe; 

б) Cu/Cu(NO3)2 (1 моль/л)//AgNO3 (0,1 моль/л)/Ag. 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Cu + H2SO4 + H2O2  → ; 

Zn + H2SO4 + KMnO4  → ; 

FeSO4 + KMnO4 + H2SO4  → ; 

Fe2O3 + KNO3 + KOH  → ; 
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Fe2O3 + KClO3 + KOH  → ; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → [Zn(NH3)4]
2+. 

4. Какое количество  технического  цинка,  содержащего 96 % Zn,  и 

27 %-го раствора HCl должны прореагировать для получения 1 т 45 %-го 

раствора хлорида цинка? 

5. Какой объем 8 н раствора KOH способен прореагировать с 250 г 

оксида цинка, содержащего 18,6 % примесей, не растворяющихся в едких 

щелочах ? 
 

22. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  21* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕКТРОТЕХНИЧЕСКИХ 

МАТЕРИАЛОВ 

Цель работы: получить представление о химической устойчивости 

металлов, используемых в качестве электротехнических материалов. 
 

22.1. Краткие теоретические сведения 
 

К электротехническим металлам относят медь, серебро, золото, ще-

лочные металлы, алюминий, элементы семейства железа. 

Важнейшими свойствами, обуславливающими применение данных 

металлов в электротехнике, в радиотехнике, в электронике, явились их вы-

сокая электропроводность или необычные магнитные свойства. Если при-

нять электропроводность ртути условно за единицу, то электропроводность 

Ag – 59; Cu – 56,9; Au – 39; Al – 36; Fe – 9,8; Pb – 4,6; Ge – 0,001. Ценными 

для электротехники являются свойства фотоэлектронной эмиссии, харак-

терные для щелочных металлов, и ферромагнитные свойства Fe, Co, Ni, Cr. 

По химическим свойствам данные металлы очень различны: от са-

мых активных и коррозионно-неустойчивых щелочных металлов до хими-

чески инертных (благородных и полублагородных) – серебра, золота, меди. 

Особенности химических свойств Fe, Co, Ni, Cu изложены в разд. 21, Al – в 

разд. 19. 
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22.1.1. Свойства металлов I группы главной подгруппы 
 

Рассмотрим некоторые химические свойства щелочных металлов. На 

воздухе металлы хранить нельзя, так как они окисляются с образованием 

рыхлых оксидов:  

4Na + O2 = 2Na2O, 

а при нагревании горят с образованием пероксидов: Na2O2, K2O2. Энергично 

взаимодействуют щелочные металлы и с другими неметаллами, образуя со-

ли. Обладая высокими отрицательными электродными потенциалами, они 

бурно реагируют с водой: 

2Me + 2H2O = 2MeOH + H2, 

а с кислотами реагируют со взрывом. 

Соединения щелочных металлов отличаются большой долей ионной 

связи, а поэтому оксиды и гидроксиды носят ярко выраженный оснόвный 

характер (щелочной): 

Na2О + H2O = 2Na+ + 2OH̄ ; 

Na2O2 + 2H2O = 2Na+ + 2OH̄  + H2O2. 

Соли щелочных металлов и слабых кислот подвержены гидролизу: 

K2S + H2O � KHS + KOH;      S2- + H2O � HS̄  + OH̄ ,     pH > 7. 

 

22.1.2. Свойства металлов I группы побочной подгруппы 

 

По химическим свойствам стоящие в одной группе со щелочными 

металлами, но в побочной подгруппе, элементы серебро и золото отличают-

ся высокой устойчивостью на воздухе и в агрессивных средах. Серебро при 

длительном хранении может потемнеть на воздухе в присутствии сероводо-

рода: 

4Ag + 2H2S + O2 =  2Ag2S  + 2H2O. 
черный  
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Растворителями серебра могут быть концентрированные азотная и 

серная кислоты: 

Ag + 2HNO3 = AgNO3 + NO2 + H2O; 

2Ag + 2H2SO4 = Ag2SO4 + SO2 + 2H2O. 

Золото хорошо растворяется в «царской водке»: 

Au + 3HCl + HNO3 = AuCl3 + NO + 2H2O. 

В горнодобывающей промышленности серебро и золото извлекают 

из горных пород, где они находятся в виде микровкраплений, используя их 

способности растворяться в растворе цианида калия (метод Багратиона): 

4Ag + 8KCN + O2 + 2H2O = 4K[Ag(CN)2] + 4KOH. 

 

22.2. Экспериментальная часть 
 

22.2.1. Приборы и реактивы 
 

Спиртовка, фарфоровый тигель, щипцы тигельные, микрошпатель, 

натрий металлический, железо, алюминий, H2SO4 (конц.), крахмальный 

клейстер, сухие соли Na2CO3 и NaHCO3; HNO3 (конц.), NH4OH (конц.), 

HNO3 (1:1), H2SO4 (2 н), HCl (2 н), HNO3 (2 н), NaOH (2 н), KCNS (0,01 н), 

FeCl3 или Fe2(SO4)3, AlCl3 или Al2(SO4)3, K3[Fe(CN)6[, K4[Fe(CN)6], KI, соль 

Мора, лакмус, 3 %-й раствор H2O2, CuSO4. 
 

22.2.2. Получение пероксида натрия 
 

Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель. Тигель 

взять щипцами и нагреть, дать металлу полностью сгореть. Затем охладить 

полученное вещество и растворить в тигле в 10 каплях воды. Убедиться в 

образовании пероксида, для чего добавить в тигель по две капли раствора 

иодида калия и 2 н серной кислоты и одну каплю раствора крахмального 

клейстера. Какое вещество окрашивает раствор в синий цвет? Записать 

уравнения реакций. Как получить оксиды щелочных металлов? 
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22.2.3. Взаимодействие меди с кислотами 

 

Поместить в пробирку кусочек медной стружки и подействовать на 

нее 5-6 каплями разбавленной H2SO4. Наблюдается ли изменение? Приба-

вить в пробирку 2-3 капли 3%-го раствора Н2О2 и слегка встряхнуть ее. По-

чему раствор окрашивается в голубой цвет? Налить в три пробирки по 5-6 

капель кислот: конц. H2SO4,  конц. HNO3 и разб. HNO3. В каждую пробирку 

внести кусочки медной стружки. Первую пробирку осторожно нагреть. Что 

наблюдается в каждой пробирке? Написать уравнения реакций. Опыт про-

водить в вытяжном шкафу! 

 

22.2.4. Получение комплексного соединения меди 

 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора CuSO4 и по каплям прибав-

лять концентрированный раствор аммиака. Наблюдать образование и рас-

творение осадка (CuOH)2SO4 вследствие образования комплексных ионов 

[Cu(NH3)4]
2+. Составить уравнения реакций. 

 

22.2.5. Взаимодействие железа с кислотами 

 

Налить в четыре пробирки по 5 капель кислот: 2 н HCl, 2 н H2SO4, 

конц. H2SO4 (плотность 1,84 г/см3), 2 н HNO3. В каждую пробирку внести 

кусочек железной стружки. Пробирку с концентрированной серной кисло-

той нагреть. Затем добавить во все растворы по капле 0,01 н раствора рода-

нида калия. В каких пробирках образовались ионы Fe3+? 

Чем объясняется, что при взаимодействии железа с серной кислотой 

разной концентрации образуются ионы железа различной степени окисле-

ния? Записать уравнения реакций растворения железа в различных кисло-

тах. 
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22.2.6. Взаимодействие алюминия с кислотами и щелочами 

 

В четыре пробирки положить по кусочку металлического алюминия 

и добавить по 10-15 капель: в первую – 2 н раствора соляной кислоты, во 

вторую – 2 н раствора серной кислоты, в третью – концентрированной сер-

ной кислоты (плотность 1,84 г/см3) и в четвертую – 2 н раствора NaOH. 

Сравнить активность взаимодействия алюминия с соляной и серной 

кислотами на холоде. Подогреть пробирки с разбавленными кислотами. По 

запаху установить, какой газ выделяется при взаимодействии алюминия с 

концентрированной серной кислотой на холоде. Осторожно нагреть про-

бирку. Наблюдать появление мути (выделение свободной серы). Написать 

уравнения соответствующих реакций. 

 

22.2.7. Гидролиз солей алюминия и натрия 

 

В пробирку с нейтральным раствором лакмуса (8-10 капель) доба-

вить 1-2 капли раствора соли алюминия. Отметить изменение окраски лак-

муса и написать молекулярное и ионное уравнения первой ступени гидро-

лиза. Почему гидролиз данной соли не идет до конца? Какие продукты по-

лучаются в результате реакции? Как можно уменьшить и усилить гидролиз 

этой соли? 

Налить в три пробирки 6-7 капель дистиллированной воды. В каж-

дую из них добавить такое же количество нейтрального раствора лакмуса. В 

одну пробирку внести 1 микрошпатель карбоната натрия Na2CO3, в другую 

– гидрокарбоната натрия NaHCO3. Третью пробирку оставить для сравне-

ния. 

Сравнить окраску лакмуса в растворах солей с его окраской в треть-

ей пробирке. Какая среда в растворе карбоната и гидрокарбоната натрия? 

Написать ионные и молекулярные уравнения реакций. 

 



 130

22.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

22.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Написать электронные формулы атомов лития, цезия, кобальта, 

алюминия. 

2. Написать примеры двух реакций, в которых атом калия является 

восстановителем. Могут ли атомы щелочных металлов быть окислителями? 

3. В результате каких реакций можно получить гидроксид алюминия: 

а) из металлического алюминия; 

б) из корунда? 

Написать соответствующие уравнения. 

4. Какой из ионов – Fe2+, Co2+ или Ni2+ – является более сильным вос-

становителем? Привести примеры реакций, в которых проявляется это раз-

личие. 

5. Как получить из металлического железа: 

а) соль железа (II); 

б) соль железа (III) ? 

Написать уравнения реакций. 

6. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза солей: K2S, 

FeSO4, FeCl3. 

7. Как перевести соль железа (II) в соль железа (III)? Как осуществить 

обратный переход? 

8. Дописать уравнения реакций и подобрать коэффициенты: 

а) Na2O2 + KI + H2SO4 → ; 

б) FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

в) Al + HNO3  → . 
              1:1 
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23. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 22* 

ОСНОВНЫЕ ТИПЫ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
 

Цель работы: ознакомиться с важнейшими типами химических реак-
ций. 

 

23.1. Краткие теоретические сведения 
 

Химические реакции классифицируют по различным признакам. 

1. По изменению числа исходных и конечных веществ различают: 

а) реакции соединения, в результате которых из нескольких веществ обра-

зуется одно новое вещество: 

PbO + H2O + CO2 = Pb(HCO3)2 + Q; 

б) реакции разложения, в результате которых из одного вещества об-

разуются несколько новых веществ: 

Cu2(OH)2CO3 �  2CuO + H2O + CO2 – Q; 

в) реакции замещения, в результате которых атомы простого вещества 

замещают атомы в молекулах сложных веществ: 

2KI + Cl2 = I2 + 2KCl; 

г) реакции обмена, в результате которых молекулы двух веществ об-

мениваются своими частями: 

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3↓ + 3NaCl. 

2. По признаку выделения или поглощения теплоты реакции делят на: 

а) экзотермические – с выделением энергии (+Q); 

б) эндотермические – с поглощением энергии (-Q). 

3. По признаку обратимости выделяют: 

а) обратимые реакции – протекающие в двух взаимно противополож-

ных направлениях: 

3H2 + N2 � 2NH3 + 92 кДж; 

–––––––––––––––––––––––– 

* Лабораторные работы 22-38 предназначены для студентов метал-

лургических специальностей 
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б) необратимые реакции – протекающие до полного превращения мо-

лекул исходных веществ в молекулы конечных продуктов. Признаки – вы-

падение осадка, выделение газа, образование слабого электролита: 

Ba2+ + −2
4SO  = BaSO4↓; 

H+ + OH¯  = H2O; 

2H+ + S2- = H2S↑. 

4. По признаку изменения степени окисления атомов, входящих в со-

став реагирующих веществ, течение реакции происходит: 

а) без изменения степени окисления: 

;OH3POKHOK3POH
21

2

251

43

121251

43

−+−+++−+−++

+=+  

б) с изменением степени окисления: 

21

2

22

23
252251

3
o .OH4NO2)ON(Cu3HNO8Cu3

−+−+−++−++

++=+  

23.2. Экспериментальная часть 

23.2.1. Приборы и реактивы 

Технические весы с разновесами, горелка, ступка, штатив с пробир-

ками, пробирка с пробкой и газоотводной трубкой, стеклянная палочка; же-

лезо (опилки), железный гвоздь, сера (порошок), малахит, наждачная бума-

га, известковая вода, растворы CuSO4, BaCl2, Na2SO4. 
 

23.2.2. Реакция соединения 
 

На технохимических  весах взвесить (с точностью до 0,1 г) 4 г серы и 

7 г мелких железных опилок. Тщательно перемешать их в ступке. Получен-

ную смесь всыпать в пробирку, укрепить пробирку вертикально в штативе и 

затем сильно подогреть в одном месте у дна. Как только смесь начнет рас-

каляться, горелку отставить. Написать уравнение реакции. 

 

 



 133

23.2.3. Реакция разложения 
 

Положить в пробирку немного зеленого порошка основного карбона-

та меди. Закрыть пробкой с газоотводной трубкой, укрепить горизонтально 

в штативе и опустить газоотводную трубку в известковую воду. 

Как изменяется цвет порошка, прозрачность раствора известковой во-

ды, какие изменения на стенках пробирки? Написать уравнения химических 

реакций. 
 

23.2.4. Реакция обмена 
 

Налить в пробирку раствор хлористого бария и прибавить к нему рас-

твор сульфата натрия. По какому признаку можно сделать вывод, что реак-

ция обмена прошла? Написать молекулярное и ионное уравнения реакции. 
 

23.2.5. Реакция замещения 
 

Налить в пробирку раствор медного купороса. Опустить очищенный 

железный гвоздь. Через некоторое время вынуть гвоздь и наблюдать изме-

нения, происшедшие с ним. Составить уравнение. 

 

23.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

23.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

Дописать уравнения реакций и определить тип реакции: 

CaCl2 + Na3PO4  → ; CaO + CO2 → ; 

KOH + H2SO4 → ; CO + O2 → ; 

Fe(OH)3 →
ot ; Fe + H2O  →

ot ; 

CuO + H2 → ; NaHCO3 →
ot . 
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24. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 23* 

РАСТВОРИМОСТЬ ВЕЩЕСТВ 

 

Цель работы – получить понятие о растворимости веществ в насы-

щенных и ненасыщенных растворах. 

 

24.1. Краткие теоретические сведения 

 

Растворимость – это способность веществ растворяться в том или 

ином растворителе. Мерой растворимости служит концентрация его насы-

щенного раствора. Растворимость выражают коэффициентом растворимо-

сти R, который показывает число граммов вещества, приходящихся на 100 г 

растворителя в насыщенном растворе при данной температуре. Например: 

растворимость поваренной соли при 20 оС составляет:  

36 г на 100 г воды →  C20
NaCl

o
R   = 36 г/100 г Н2О. 

Различают хорошо растворимые вещества (> 10 г вещества в 100 г 

растворителя), малорастворимые (< 1 г вещества на 100 г растворителя) и 

практически нерастворимые (< 0,01 г вещества растворяется в 100 г раство-

рителя). Обычно в полярных растворителях лучше растворяются вещества с 

ионным и ковалентным полярным типом связи. 

Процесс растворения кристаллического вещества в жидком раствори-

теле представляет собой два одновременно протекающих процесса. 

I процесс. Разрушение кристаллической решетки. При этом разруша-

ется связь между молекулами (атомами, ионами) в растворяемом веществе, 

что связано с затратой энергии (∆Нреш > 0, т.е. происходит эндотермический 

процесс). 

Энтальпия кристаллической решетки ∆Нреш – это изменение энергии 

системы в результате разделения 1 моля кристаллического вещества на от-

дельные молекулы или ионы. 
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В результате первого процесса происходит разрушение кристалла и 

распределение молекул или ионов между молекулами растворителя. 

II процесс. Взаимодействие молекул растворителя с молекулами или 

ионами растворенного вещества. При таком взаимодействии образуются 

соединения, называемые сольватами, а в случае, когда растворителем явля-

ется вода, – гидратами. 

При гидратации (сольватации) возникают связи между частицами 

растворенного вещества и растворителя, сопровождающиеся выделением 

энергии, – экзотермический процесс. Энтальпией гидратации ∆Hh называ-

ется изменение энтальпии системы в процессе растворения 1 моля вещества 

в бесконечно большом количестве воды при стандартных условиях 

(∆Нh<0).  

Энтальпия (теплота) растворения является суммой энтальпии кри-

сталлической решетки и энтальпии гидратации: 

∆Hраств = ∆Hреш + ∆Hh 

Если ∆Hh  по абсолютной величине превосходит ∆Hреш, то процесс раство-

рения сопровождается выделением тепла (∆Hраств < 0), а если ∆Hреш превос-

ходит ∆Hh по абсолютной величине, то процесс растворения эндотермиче-

ский (∆Hраств > 0). 

Процесс растворения сопровождается значительным возрастанием эн-

тропии системы (∆Sраств > 0), так как в результате равномерного распреде-

ления частиц одного вещества в другом увеличивается неупорядоченность 

системы. 

Возможность самопроизвольного протекания процесса растворения 

можно определить, вычислив изменение изобарного потенциала системы 

о
раствG∆  по уравнению Гиббса: 

. SТНG раствраств
о
раств ∆−∆=∆  
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Если изменение изобарного потенциала системы отрицательно, то 

растворение протекает. 

Растворимость веществ зависит от температуры. Растворение боль-

шинства солей сопровождается поглощением теплоты. Прилагая принцип 

Ле Шателье к равновесию: 

Кристалл + Растворитель = Насыщенный раствор ± ∆Н, 

приходим к выводу, что в тех случаях, когда вещество растворяется с по-

глощением энергии, повышение температуры приводит к увеличению его 

растворимости. В случае же экзотермического процесса растворимость с 

ростом температуры понижается. 

Зависимость между растворимостью веществ и температурой удобно 

изображать графически в виде кривых растворимости (рис.9) 

 

Рис.9. Кривые растворимости различных солей 
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Так как процесс растворения газа в жидкости сопровождается выде-

лением тепла и уменьшением объема, то согласно принципу Ле Шателье 

растворимость газа в жидкости увеличивается при повышении давления и 

при понижении температуры. 

Зависимость растворимости газа от давления выражается законом 

Генри – растворимость газа в жидкости при постоянной температуре прямо 

пропорциональна давлению: 

Х = К Р, 

где  Х – растворимость газа, мл в 1 мл жидкого растворителя; 

Р – давление; 

К – коэффициент, характеризующий природу компонентов. 
 

24.2. Экспериментальная часть 
 

24.2.1. Приборы и реактивы 
 

Электрические плитки, стаканы емкостью 150 мл, сухие пробирки, 

вата, порошкообразные Na2S2O3 и CH3COONa, пипетки. 
 

24.2.2. Получение пересыщенного раствора 
 

а) Сухую пробирку до 1/4  ее объема наполнить кристаллами тио-

сульфата натрия, прибавить 1 каплю воды, содержимое пробирки осторож-

но нагревать до растворения всей соли, опуская пробирку в стакан с горя-

чей водой. На стенках пробирки не должно быть кристалликов соли. За-

крыть пробирку ватным тампоном и медленно охладить раствор до комнат-

ной температуры. 

б) Открыть пробирку и внести в раствор маленький кристаллик («за-

травку») той же соли: происходит кристаллизация соли из пересыщенного 

раствора. Отметить разогревание раствора при кристаллизации («проба ру-

кой»). 
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24.2.3. Проведение аналогичного опыта с ацетатом натрия 

(брать 2 капли воды) 

 
Растворы с кристаллами слить в специальную склянку. Почему при 

выпадении из пересыщенного раствора твердой фазы выделяется тепло? 

Отметить в журнале сделанные наблюдения. 

Построить кривую растворимости Pb(NO3)2 и определить раствори-

мость при 37 оС, пользуясь следующими данными: 

Температура, оС 10 20 30 40 50 60 

Растворимость, г на 100 л воды 44,5 52,2 60,8 78,6 88,0 97,6 

 

24.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

24.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

1. Выразить в процентах концентрацию насыщенного при 20 оС рас-

твора хлорида натрия. 

2. В 500 г воды растворено при нагревании 300 г хлорида аммония 

NH4Cl. Сколько граммов хлорида аммония выделится из раствора при 

охлаждении его до 15 оС? 

3. Сколько литров воды потребуется для растворения 100 г сулемы 

HgCl2 при 20 оС? 

4. Сколько граммов бертолетовой соли KClO3 выкристаллизуется из 

70 г насыщенного при 80 оС раствора, если его охладить до 10 оС? 

5. При какой температуре растворимость нитрата свинца Pb(NO3)2 и 

растворимость нитрата калия одинаковы? 

6. При какой температуре 20 %-й раствор сульфата меди будет насы-

щенным? 
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7. Определить, будет ли растворяться NaCl в стандартных условиях, 

если известно, что ∆Нреш.NaCl = 774 кДж/моль; 

∆Нh NaCl = -774 кДж/моль; 

∆Sраств.NaCl = 43,6 Дж/(моль·К). 

 

25. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 24* 
 

КОЛЛОИДНЫЕ РАСТВОРЫ 
 

Цель работы: составить представление о свойствах коллоидных рас-

творов и способах получения их. 
 

25.1. Краткие теоретические сведения 
 

Растворы представляют собой дисперсную систему, состоящую из 

мельчайших частиц вещества, равномерно распределенных в другом веще-

стве. Дисперсные системы отличаются между собой степенью дисперсно-

сти, то есть размерами распределенных частиц. В истинных растворах рас-

пределенными частицами являются молекулы и ионы растворенного веще-

ства. 

Коллоидные растворы представляют собой системы, в которых дис-

персная фаза с частицами величиной от 10-5 до 10-7 см взвешена в дисперси-

онной среде. 

По размерам частиц коллоидные растворы занимают среднее положе-

ние между грубыми взвесями и истинными растворами. Поэтому их можно 

получить либо дроблением крупных частиц (дисперсионные методы), либо 

конденсацией молекул в коллоидные частицы (конденсационные методы). 

Наименьшее количество коллоидного вещества, способное к самостоятель-

ному существованию и определяющее все основные свойства коллоидной 

системы, называется мицеллой. В состав мицеллы входят: 1) ядро кристал-

лической структуры или аморфного строения; 2) двойной электрический 
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слой из сольватированных (гидратированных) ионов; 3) диффузная часть 

двойного слоя из противоионов. Ион, входящий в ядро частицы и опреде-

ляющий его заряд, называется потенциалообразующим. Свободные ионы 

противоположного знака, окружающие заряженную частицу, называются 

противоионами. Например, мицеллу гидроксида железа (III) можно пред-

ставить следующей схемой: 

{m[Fe(OH)3]n Fe3+ 3(n-x)Cl¯ }3 3xCl¯ , 

                                            гранула 

                                                 мицелла 

где  m[Fe(OH)3]  – ядро мицеллы; 

Fe3+ – ионы, прочно адсорбированные на ядре (потенциалоопределяю-

щие ионы); 

3(n-x)Cl¯  – часть противоионов, входящих в адсорбционный слой; 

3xCl¯  – ионы, образующие внешний слой. 

Мицелла кремниевой кислоты имеет строение: 

{m[SiO2]n SiO3
2-(n-x)H+}2xH+, 

где m  » n. 

По отношению коллоидных частиц к окружающей их дисперсионной 

среде коллоидные растворы делятся на лиофильные (для водных растворов 

– гидрофильные) и лиофобные (соответственно – гидрофобные). Характер-

ным свойством веществ, образующих лиофильные коллоиды, является их 

способность поглощать данную жидкость при соприкосновении с ней – 

способность набухать с образованием геля (студня). 

Лиофобные коллоиды получаются из веществ, практически нераство-

римых в данной жидкости, и представляют собой мельчайшую взвесь кри-

сталликов вещества. 

В коллоидных растворах частицы участвуют в броуновском движе-

нии, силы тяжести для них невелики и они могут находиться сколь угодно 

долго во взвешенном состоянии. Устойчивость, связанная с силой тяжести 

и размерами частиц, называется седиментационной. Седиментационно 
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устойчивы все коллоидные растворы, так как размер их частиц очень мал и 

силы тяжести невелики. 

Коагуляция – укрупнение частиц за счет их слипания под влиянием 

молекулярных сил притяжения. Коагуляция происходит под действием 

электролитов (иногда неэлектролитов), при изменении температуры, при 

механическом воздействии, облучении элементарными частицами и т.д. 

Минимальная концентрация электролита, вызывающая явную и быструю 

коагуляцию, называется порогом коагуляции (она выражается в миллимо-

лях на литр коллоидного раствора). Коагуляционная способность электро-

лита связана с валентностью ионов (чем выше валентность, тем меньшая 

концентрация электролита соответствует порогу коагуляции). Коагулиру-

ющий ион должен иметь заряд, противоположный заряду частицы. 

Коагуляция гидрофобных коллоидных растворов ведет к образованию 

рыхлого осадка, почти не включающего в себя окружающую жидкость, и 

обычно является необратимым процессом. 

Коагуляция гидрофильных коллоидов приводит к выделению частиц, 

захватывающих большое количество окружающей жидкости, и образова-

нию студней (гелей). Этот процесс обратим для лиофильных коллоидных 

растворов. 

 

25.2. Экспериментальная часть  
 

25.2.1. Приборы и реактивы 

 

Стакан на 50 мл, стеклянная палочка, пипетка. Растворы: 0,1 н – NaCl, 

Na2SO4, FeCl3, Na2HPO4, CuSO4; насыщен. Na2SiO3; конц. HCl (ρ = 1,19). 

 

25.2.2. Получение коллоидного раствора гидроксида железа (III) 
 

В стакан емкостью 50 мл налить 20 мл дистиллированной воды и 

нагреть воду до кипения, после чего нагревание прекратить. В прокипячен-
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ную воду при перемешивании стеклянной палочкой постепенно внести 30 

капель раствора хлорида железа (III). Полученный раствор снова нагреть и 

кипятить в течение 1-2 мин. Отметить цвет образовавшегося золя гидрокси-

да железа. 

Написать молекулярное и ионное уравнения реакции гидролиза хло-

рида железа (III). Написать формулу мицеллы гидроксида железа (III). Ка-

ков знак заряда ее гранулы? 
 

25.2.3. Коагуляция золя гидроксида железа (III) электролитами 
 

Налить в 3 пробирки по 1-3 мл полученного в предыдущем опыте 

гидрозоля железа (III). По каплям прибавить растворы: 

а) в первую пробирку – хлорида натрия 0,1 н; 

б) во вторую – сульфата натрия 0,1 н; 

в) в третью – гидрофосфата натрия 0,1 н. 

Считать число капель до появления мути или осадка. Как влияет за-

ряд коагулирующего иона на время, проходящее до начала коагуляции? 
 

25.2.4. Взаимная коагуляция золей 
 

Налить в пробирку до 2/3 ее объема сероводородной воды и внести в 

нее одну каплю раствора сульфата меди. Отметить цвет полученного кол-

лоидного раствора сульфида меди. Написать уравнение реакции образова-

ния сульфида меди. Составить формулу мицеллы сульфида меди, учитывая, 

что на поверхности коллоидной частицы адсорбируются ионы HS¯ , полу-

чающиеся в результате диссоциации сероводорода: 

H2S �  HS¯  + H+. 

Половину полученного коллоидного раствора сульфида меди отлить в 

другую пробирку и добавить такой же объем коллоидного раствора гидрок-

сида железа (III), полученного в опыте п.25.2.2. Почему произошла коагу-

ляция? 
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25.2.5. Получение геля кремниевой кислоты из золя 
 

В пробирку с 4-5 каплями концентрированной соляной кислоты 

(плотность 1,19 г/см3) внести 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный золь кремниевой кислоты нагреть слабым пламенем 

горелки до перехода в гель. Какое значение имеет нагревание? Коагуляция 

каких коллоидов приводит к образованию гелей? 
 

25.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

25.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Какими способами можно отличить коллоидный раствор от истин-

ного? 

2. Коллоидный  раствор  иодида  серебра  был  получен  добавлением 

1 мл 0,001 н раствора иодида калия к 1,2 мл раствора нитрата серебра той 

же концентрации. Написать уравнение реакции образования  иодида сереб-

ра и формулу его мицеллы. Какие ионы будет адсорбировать коллоидная 

частица иодида серебра в том случае, если при получении коллоидного рас-

твора в избытке окажется иодид калия? 

3. Составить формулу мицеллы сульфида кадмия, полученной в из-

бытке H2S. 

4. Составить формулу мицеллы сульфида меди, полученной в избытке 

H2S. 

5. К золю гидроксида железа (III) добавлены в раздельных сосудах 

одинаковые объемы 0,1 М растворов KCl, K2SO4 и K3PO4. В каком случае 

коагуляция наступила раньше? Почему? 
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6. Составить формулу мицеллы хлорида серебра, полученную в из-

бытке NaCl. 

26. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 25* 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЖЕСТКОСТИ ВОДЫ 
 

Цель работы: ознакомиться с методами определения жесткости воды. 
 

26.1. Краткие теоретические сведения [1,  c.616-619] 
 

Природная вода, содержащая в растворе большое количество солей 

кальция и магния, называется жесткой водой. 

Жесткость подразделяется на карбонатную и некарбонатную. Первая 

из них обусловлена присутствием гидрокарбонатов кальция и магния: 

Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2; вторая – присутствием солей сильных кислот – 

сульфатов или хлоридов кальция и магния: CaSO4, MgSO4, CaCl2, MgCl2. 

При длительном кипячении воды карбонатная жесткость устраняется, по-

этому она называется временной: 

Ca(HCO3)2  �  CaCO3↓ + CO2↑ + H2O. 

Количественно временную жесткость характеризуют содержанием 

гидрокарбонатов, удаляющихся из воды при ее кипячении в течение часа. 

Жесткость, остающаяся после такого кипячения, называется постоянной 

жесткостью. 

Жесткость воды выражают суммой миллиэквивалентов ионов кальция 

и магния, содержащихся в 1 л воды. Один миллиэквивалент жесткости от-

вечает содержанию 20,04 мг/л Са2+ или 12,16 мг/л Mg2+. 

Сумма временной и постоянной жесткости составляет общую жесткость 

воды: 

,
12,16

][Mg

20,04

][Ca
Ж

22

В

++

+=  

где Жв – общая жесткость воды, мэкв/л; 

[Ca2+] – концентрация ионов кальция, мг/л; 

[Mg2+] – концентрация ионов магния, мг/л. 

100o 
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Вода с жесткостью менее 4 мэкв/л называется мягкой, от 4 до 8 мэкв/л 

– средней и от 8 до 12 мэкв/л – жесткой. 

Присутствие в воде значительного количества солей кальция или маг-

ния делает воду непригодной для многих технических целей. 

Жесткая вода не дает пены с мылом, так как содержащиеся в мыле 

растворимые натриевые соли пальмитиновой и стеариновой кислот перехо-

дят в нерастворимые кальциевые соли тех же кислот: 

2C17H35COONa + CaSO4 = (C17H35COO)2Ca + Na2SO4. 
                      стеарат натрия                     стеарат кальция 

Удаление солей Mg2+ и Са2+ называется водоумягчением. 

Для устранения жесткости применяют методы осаждения и ионного 

обмена. Путем осаждения катионы Mg2+ и Са2+ переводят в малораствори-

мые соединения, выпадающие в осадок. Это достигается либо кипячением 

воды, либо химическим путем – введением в воду соответствующих реаген-

тов. При кипячении гидрокарбонаты кальция и магния превращаются в 

CaCO3 и (MgOH)2CO3: 

Ca(HCO3)2  �  CaCO3↓ + CO2↑ + H2O, 

2Mg(HCO3)2   =    (MgOH)2CO3↓ + 3CO2↑ + H2O, 

в результате чего устраняется только карбонатная жесткость. 

При химическом методе осаждения чаще всего в качестве осадителя 

пользуются известью или содой (иногда фосфатом натрия, бурой): 

CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3↓ + Na2SO4; 

Ca(HCO3)2 + Na2CO3 = CaCO3↓ + 2NaHCO3; 

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = CaCO3↓ + 2H2O; 

Mg(HCO3)2 + 2Ca(OH)2 = Mg(OH)2↓ + CaCO3↓ + 2H2O; 

3CaSO4 + 2Na3PO4 = Ca3(PO4)2↓ + 3 Na2SO4. 

Один из наиболее современных способов устранения жесткости воды 

основан на применении ионитов – веществ, содержащих в своем составе 

подвижные ионы, способные обмениваться на ионы внешней среды. Иони-

100o
С 

100o
С 
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ты делятся на две группы. Одни из них обменивают свои катионы на катио-

ны среды и называются катионитами, другие обменивают анионы и назы-

ваются анионитами. 

Состав катионитов условно можно выразить общей формулой: 

Na2R или H2R, 

где  Na+ и H+ – подвижные катионы; 

R2- – частица, несущая отрицательный заряд. 

Если пропускать воду через слой катионита, то ионы Na+ и H+ будут 

обмениваться на ионы кальция и магния. Схематически эти процессы вы-

ражаются уравнениями: 

Ca2+ + Na2R = 2Na+ + CaR; 

Mg2+ + Na2R = 2Na+ + MgR; 

Ca2+ + H2R = 2H+ + CaR. 

Жесткость воды при этом устраняется. Чтобы удалить из воды нако-

пившиеся ионы водорода, изменяющие рН раствора, воду пропускают через 

аниониты R-OH или R-NH2, содержащие одну из основных групп: 

R-OH + H+ → R+ + H2O; 

R-NH2 + H+ → R- +
3NH . 

 
26.2. Экспериментальная часть 

 

26.2.1. Приборы и реактивы 
 
Электроплиты, бюретки  емкостью  25 мл, мерные колбы емкостью 

100 мл, конические колбы емкостью 250 мл, воронки для бюреток, индика-

тор метиловый оранжевый, 0,1 н раствор соляной кислоты, щелочная смесь 

(составляется из одинаковых объемов 0,1 н растворов NaOH и Na2CO3). 
 

26.2.2. Определение временной жесткости 
 

Способ основан на реакции между соляной кислотой и гидрокарбона-

тами: 

Ca(HCO3)2 + 2HCl = CaCl2 + 2CO2. 
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При титровании кислотой добавленный в воду индикатор метиловый 

оранжевый изменит окраску, как только в растворе появится очень неболь-

шой избыток кислоты. 

Отмерить с помощью мерного цилиндра в две колбы по 100 мл водо-

проводной воды и прибавить в каждую по 2-3 капли метилового оранжево-

го. Одна из колб будет служить контрольной. Во вторую колбу приливать 

из бюретки по каплям 0,1 н раствор соляной кислоты до тех пор, пока от 

одной капли кислоты окраска из желтой превратится в оранжево-розовую 

(цвет сравнивать с цветом в контрольной колбе). Титрование повторяют 2-3 

раза. Расхождение в объеме кислоты при титровании не должно превышать 

0,05 мл. Для расчетов принимают средний результат. 

Расчет временной жесткости воды производить по формуле 

,
V

1000VN
Ж

воды

HClHCl
воды

⋅
=  

где  Жводы – временная жесткость воды, мэкв/л; 

NHCl – нормальная концентрация раствора кислоты; 

VHCl – объем раствора кислоты, мл; 

Vводы – объем воды, мл. 

 
26.2.3. Определение общей жесткости воды 

 
Способ основан на осаждении ионов Ca2+ и Mg2+ раствором щелочной 

смеси, состоящей из NaOH и Na2CO3: 

Ca(HCO3)2 + 2NaOH → CaCO3↓ + Na2CO3 + H2O; 

CaSO4 + Na2CO3 → CaCO3↓ + Na2SO4. 

Щелочную смесь берут в избытке. Непрореагировавшая часть смеси 

определяется титрованием соляной кислотой. Зная, сколько щелочной сме-

си ушло на титрование солей Ca2+ и Mg2+, вычисляют общую жесткость во-

ды. 

Отмерить мерным цилиндром в колбу 100 мл испытуемой воды и 

прибавить к ней 20 мл 0,1 н раствора щелочной смеси (10 мл 0,1 н NaOH и 
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10 мл 0,1 н Na2CO3). Кипятить раствор в течение 3 мин, дать ему остыть и 

охлажденный раствор профильтровать через складчатый фильтр. К филь-

трату добавить 2-3 капли метилового оранжевого и титровать 0,1 н раство-

ром соляной кислоты до перехода окраски в оранжево-розовую. 

Вычислить общую жесткость воды: 

,
V

1000)VN-VN(
Ж

воды

HClHClщщ
o =  

где  Жо – общая жесткость воды, мэкв/л; 

Nщ – нормальная концентрация раствора щелочной смеси; 

Vщ – объем раствора щелочной смеси, мл; 

NHCl – нормальная концентрация раствора кислоты; 

VHCl – объем раствора кислоты, израсходованной на титрование, мл; 

Vводы – объем воды, мл. 

Вычислить постоянную жесткость: 

Жесткость постоянная = Жесткость общая – Жесткость карбонатная. 

К какому типу жесткости относится исследованная вода? 

 
26.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
26.4. Задачи и вопросы для самостоятельной работы 

 
1. Что такое временная и постоянная жесткость? В каких единицах 

она измеряется? 

1. Как устраняется карбонатная и постоянная жесткость воды? 

2. Почему жесткая вода непригодна для многих технических целей? 

3. Почему жесткая вода непригодна для многих технических целей? 
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4. Вычислить жесткость воды, зная, что для  ее  устранения  пошло 

265 г Na2CO3 в расчете на 1 м3 воды. 

5. Жесткость воды, содержащей только гидрокарбонат кальция, равна 

1,785 мэкв/л. Определить массу Ca(HCO3)2 в 1 л воды. 

6. Жесткость воды 3,5 мэкв/л. Какое количество соды необходимо 

внести в 3 м3 воды для устранения жесткости? 

7. Рассчитать жесткость воды, в 4 л которой содержится 1,296 г 

Ca(HCO3)2. 

 

27. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА   26* 

 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ 

ПОДГРУПП ТИТАНА, ВАНАДИЯ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы – связать особенности строения атома, физические кон-

станты элементов побочных подгрупп IV и V групп с химическими свой-

ствами соединений. 

 
27.1. Теоретическая часть 

 
Титан, ванадий и их аналоги относятся к элементам d-семейства. 

Атомы имеют в наружном слое по 2 электрона, а заполнению подвергается 

предыдущий d -подуровень. Отсюда металлические свойства элементов. 

Физические свойства элементов отражены в табл. 13. 

Сравнение физических констант показывает, что металлические свой-

ства в подгруппах d-металлов сверху вниз ослабевают, увеличивается 

устойчивость их в агрессивных средах. 

Общим для данных металлов является их способность покрываться на 

воздухе защитным оксидным слоем. Поэтому в обычных условиях металлы 

малоактивны. Нагревание и раздробление активизируют металлы. В этих 

условиях они реагируют с галогенами: азотом, серой, фосфором, углеродом, 
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кремнием. Ti ,Zr, Нf способны поглощать значительные количества водоро-

да. Присутствие гидридов в металлах (состав их МеН2) повышает хрупкость 

сплавов. Образование нитридов и карбидов в сплавах способствует повы-

шению твердости и тугоплавкости. 

Таблица 13  

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-
ряд 
ядра 

Элект-
ронная 
форму-
ла 

Rат, 
нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

Степень 
окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

Ti +22 3d24s2 0,146 658 -1,63 4,505 1953 +2,+3,+4 0.6 

Zr +40 4d25s2 0,160 660 -1,43 6,45 2125 +2,+3,+4 0,025 

Hf +72 5d26s2 0,159 675 -1,57 13,1 2495 +4,+2,+3 3,2·10-4 

V +23 3d34s2 0,134 650 -1,115 5,96 2190 +2,+3,+4,+5 15·10-3 

Nb +41 4d15s1 0,145 664 -1,1 8,57 2731 +5 2·10-3 

Ta +73 5d36s2 0,146 743 - 16,6 3273 +5 2·10-4 

 

Порошкообразные металлы подгруппы титана окисляются кипящей 

водой или водяными парами по схемам : 

Me + 4Н2О  →
C100o

 Ме(ОН)4 + 2H2↑; 

Me + 2Н2О  →
− C800600 o

МеО2  + 2Н2↑. 

Одним из наиболее активных растворителей этих металлов является 

раствор плавиковой кислоты любой концентрации:  

2Ме + 6 HF  =  2MeF3 + 3Н2↑. 

Растворы кислот соляной и разбавленной серной окисляют металлы 

подгруппы титана до степени окисления +3, а металлы подгруппы ванадия, 

благодаря поверхностной оксидной пленке, не реагируют ни с водой, ни с 

растворами кислот. 

Азотная кислота способна окислять металлы и особенно активно при 

нагревании : 
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3Ti + 4НNO3 + Н2O  =  3H2TiO3 + 4NO↑; 
титановая 
 кислота 

3V + 5HN03  =  ЗНVO3 + 5NO↑ + Н2О. 
ванадиевая 
кислота  

Металлы подгруппы титана способны растворяться в царской водке: 

ЗМе + 4HNO3 + I2HCI = 3MeCI4 + 4NO↑ + 8H2O. 

Лучшим растворителем для металлов обеих групп является смесь 

азотной и плавиковой кислот : 

3Me + 5HNO3 + 21HF = 3H2[MeF7] + 5NO↑ + 10H2O. 

Со щелочами металлы реагируют либо при нагревании: 

Ti + 2NaOH + H2O = Na2TiO3 + 2H2↑, 

либо при сплавлении:  

4V + 4КОН + 5О2 - 4KVO3 + 2Н2О. 

Характер оксидов зависит от степени окисления элемента (табл.14). 

Таблица 14 

Свой-

ства 
Оксиды Гидроксиды Соли 

Основ-

ные 

TiO, Ti2O3, 

VO, V2O3 
Ме(0Н)2, Mе(ОН)3 MeX2, MeX3 

Амфо-

терные 

TiO2, VO2 Ti(OH)4  �  H2TiO3 

титановая 
 кислота 

V(OH)4  �  H2V4O9 
тетраванади- 
евая кислота 

Ti(S04)2 – сульфат титана(IV) 

Na2TiO3 – титанат натрия 

(получается при сплавлении) 

VOCI2 – хлорид ванадила 

Кислот-

ные 

V2O5 Н3VO3 – метаванадиевая 
кислота 

Н3VO4 – ортованадиевая 
кислота 

NaVO3 

                            ванадаты 

Na3VO4 
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Соли подвергаются гидролизу : 

Т1С14 +  Н2О  �  TiOCI2 + 2HCI ; 

Т14+ + НОН  �   TiO2+  +  2Н+ ,   рН < 7 ; 
катион титанила 

V4+ + HOH  �  VO2+  +  2H+ . 
катион ванадила 

Окислительно-восстановительные свойства соединений также нахо-

дятся в зависимости от степени окисления элемента. С низшей степенью 

окисления – восстановители : 

TiCl3 + FeCl3 = TiCl4 + FeCl2, 

а с высшей – окислители (в кислой среде) : 

2Ti(SO4)2 + Zn = Ti2(SO4)3 + ZnSO4. 

При этом ванадаты восстанавливаются постепенно 

I.  2NaVO3 + Zn + 4H2SO4 = 2VOSO4 + ZnSO4 + Na2SO4 + 4H2O. 
    желтый                              голубой 

II. 2VOSO4 + Zn + 2H2SO4 = V2(SO4)3
 + ZnSO4 + 2H2O. 

зеленый 

III. V 2(SO4)3
 + Zn = 2VSO4 + ZnSO4. 

фиолет. 
 

27.2. Экспериментальная часть 

27.2.1. Реактивы 
 

Растворы H2S04 (4н), HCI (40 %), NaOH (4н), Ti(S04)2, кристалличе-

ский' NH4VO3, синий лакмус, гранулированный цинк. 

 

27.2.2. Получение гидроксида титана (IV) и исследование его свойств 

 

В две пробирки внести по 3 капли раствора сульфата титана (IV) и по 

столько же 4 н раствора щелочи. Отметить цвет выпавшего осадка гидрок-

сида Ti (IV). Написать уравнение реакции его образования. 
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В одну пробирку прибавить 5-6 капель 4 н раствора серной кислоты, 

Наблюдать растворение осадка. Во вторую пробирку прибавить 5-6 капель 

4 н раствора щелочи. Растворяется ли осадок в избытке щелочи ? 

Сделать вывод, какие свойства Ti(OН)4 преобладают. 

 
27.2.3.  Гидролиз сульфата титана 

 
Внести в пробирку 3-4 капли раствора сульфата титана (IV) и такой 

же объем дистиллированной воды. Кипятить раствор 2-3 мин и наблюдать 

выпадение белого осадка ТiO(OН)2. 

Написать уравнения реакций гидролиза сульфата титана на холоде 

(по II ступени) и при нагревании (по IV ступени). 

 
27.2.4.  Восстановление сульфата Тi (IV) цинком 

 
В пробирку с раствором сульфата титана (IV) внести кусочек цинкa. 

Содержимое пробирки осторожно нагреть до окрашивания раствора в фио-

летовый цвет, характерный для иона титана (III). Написать уравнение реак-

ции. 

 
27.2.5. Получение и свойства оксида ванадия (У) 

 
Поместить небольшое количество ванадата аммония в фарфоровый 

тигель и сильно нагреть его до прекращения выделения аммиака. После 

охлаждения тигеля растворить полученный оксид в воде и проверить рас-

твор на лакмус. Написать уравнения реакций. 

 
27. 2.6. Окислительные свойства ванадатов 

 
К насыщенному раствору ванадата аммония (12-15 капель) добавить 

4-5 капель концентрированной соляной кислоты (плотностью 1,19 г/мл ) и 

2-3 кусочка цинка. Наблюдать последовательное изменение окраски рас-

твора. При каждом появлении новой окраски перенести по 3 капли раствора 

в чистые пробирки. Отметить и объяснить изменение желтой окраски на зе-



 154

леную, голубую и снова зеленую, затем – на фиолетовую окраску раствора. 

Написать уравнения реакций последовательного восстановления соедине-

ний ванадия. 

 
27.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
27.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Составить уравнения следующих реакций : 

Ti + Cl2 → ;      Zr + HNO3 + HCl → ;      Nb + HNO3 + HF → . 

2. Дописать и уравнять следующие схемы реакций : 

TiO2 + Mg →
ot ;          TiCl4 + HCl + Zn → ;      

Ti(SO2)2 + H2O → ;          VO2 + H2SO4 → ;     

VO2 + NaOH → ;             NaVO3 + H2SO4 + H2S → ; 

NH4VO3 + HCl + KI → . 

 
28. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА   27* 

 
СВОЙСТВА ХРОМА И ЕГО СOЕДИНЕНИЙ 

 
Цель работы – изучить химические свойства хрома, свойства его со-

единений. Познакомиться с применением металлов в технике. 

 
28.1. Краткие теоретические сведения 

 
Хром, молибден, вольфрам – элементы VI группы побочной подгруп-

пы периодической системы элементов. Физические свойства хрома, молиб-

дена и вольфрама приведены в табл. 15. 



 155

Таблица 15 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-
ряд 
ядра 

Элект-
ронная 
формула 

Rат, 
нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

Степень 
окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

Cr 24 ...3d54s1 0,127 652 -0,74 7,2 2123 +2,+3,+6 6·10-3 

Mo 42 ...4d55s1 0,139 688 -0,2 10,2 2894 +4, +6 3·10-4 

W 74 ...5d46s2 0,140 770 -0,05 19,2 3663 +4, +6 6·10-4 

 

При обычной температуре эти металлы не взаимодействуют с кисло-

родом. Хром сохраняет пассивность в широком интервале температур за 

счет устойчивой оксидной пленки. При горении в кислороде порошкооб-

разный хром образует оксиды : СгО, Cr2O3. Молибден и вольфрам реагиру-

ют при температурах выше 773-873 К, образуя оксиды: MoO2, MoО3 и WO2, 

WO3. Все металлы реагируют с фтором на холоде; с хлором – при нагрева-

нии, с бромом – только хром и молибден; с йодом – только хром. Молибден 

и вольфрам дают высшие гекcагалиды (MoF6, WF6), хром таких соединений 

не образует. Хром поглощает водород, молибден и вольфрам поглощают 

водород  при  Т > 1473  К.   С  азотом  хром,  молибден  и   вольфрам   при  

Т > 1273 К образуют нитриды состава Ме2N, МеN. При высоких температу-

рах с углеродом образуются разнообразные карбиды : Сr4С, Cr3С2, Мо2С, 

MoC, W2C и WC. При обычных условиях металлы не взаимодействуют с 

водой. Хром растворяется в соляной и разбавленной серной кислотах, вы-

тесняя водород: 

Cr + 2HCl → CrCl2 + H2 ↑; 

Cr + H2SO4 → CrSO4 + H2 ↑. 

Азотная кислота пассивирует хром :  

2Cr + 6HNO3 → Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O. 

Молибден растворяется в НNO3 :  

Мо + 2HNO3  →  МоО3 + 2NO + H2O . 
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Вольфрам растворяется в азотной кислоте в присутствии плавиковой 

HF или соляной HCI кислот :  

W + 2HNO3 + 6HF → WF6 + 2NO + 4H2O. 

В присутствии окислителей вольфрам реагирует с расплавом щелочи:  

2W + 4NaOH + 3O2 → 2Na2WO4 + 2H2O. 

Химический характер гидроксидов хрома соответствует характеру 

оксидов : Сг(OН)2 – основание, нерастворимое в воде, растворимое в кисло-

тах:  

Сг(OН)2 + 2H+ → Cr2+ + 2Н2O. 

Свежеосаждённый Сг(OН)3 обладает амфотерными свойствами :  

Cr2(SO4)3 +6NaOH → 2Сг(OН)3 + ЗNа2SO4; 

Сг(OН)3 + 3HCI → СгС13 + 3Н2O. 

Сr(OН)3 + 3NaОН → Na3[Cr(OH)6] (гексагидроксо(III) хромат натрия). 

Оксиду СгО3 соответствуют кислоты : хромовая Н2СrO4 (соли – хро-

маты), двухромовая – Н2Сr2O7, (соли – дихроматы). Хромовые кислоты су-

ществуют только в растворах. Хроматы легко переходят в дихроматы и 

наоборот при изменении рН раствора : 

2К2СrO4 + H2SO4   →
< 7pH

К2Сr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                                  оранжевый 

К2Сr2O7 + 2KOH  →
> 7pH

2К2СrO4 + H2O; 
оранжевый                               желтый 

Под действием сильных окислителей соединения хрома (III) перехо-

дят в соединения хрома (VI): 

.OH4NaBr6OCrNa2NaOH8Br3NaCrO2 24

6

2
o
2

3

2 ++→++
++

 

Соединения хрома (VI) – окислители, особенно в кислой среде. Вос-

становлениe хрома (VI) идет до хрома (III). Например : 

.OH4OSK4)SO(CrSOH4OSK3OCrK 24

6

234

3

42

4

3272
6

2 2 ++→++
++++

 

оранжевый                                          зеленый 
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Нитриды вольфрама, молибдена и хрома – твердые вещества, исполь-

зуемые для упрочнения поверхности других металлов. Карбиды металлов -

тугоплавкие, очень твердые вещества. Карбиды вольфрама почти не усту-

пают по твёрдости алмазу. В современном машиностроении хром, молиб-

ден и вольфрам применяются для легирования сталей (нержавеющих, по-

вышенной твердости, инструментальных, жаропрочных).  

 
28.2. Экспериментальная часть 

 
28.2.1. Приборы и реактивы 

 
Горелка, спички. Растворы: 2 н Cr2(SO4)3; 2 н NaOH; 2 н HCI; 3 % 

H2O2 ; 0,5 н К2СгO4; 0,5 н К2Сг2O7; 3 н H2SO4; Н2SO4 (1:1). Сухие вещества: 

NaNO2, FeSO4, Na2SO3. 

 
28.2.2. Получение гидроксида хрома и определение его свойств 

 
В две пробирки поместить по 3-4 капли раствора сульфата хрома (III) 

и добавить по каплям 2 н раствор едкого натра. В первую пробирку доба-

вить по каплям 2 н раствор соляной кислоты, во вторую – 2 н раствор щело-

чи NаОН до растворения осадка. 

 
28.2.3. Восстановительные свойства солей хрома (III) 

 
К полученному в опыте п. 28.2.2 раствору Nа[Сr(0Н)4] добавить 1-2 

капли щелочи и 3-5 капель 3 %-го раствора пероксида водорода H2O2. 

Нагреть смесь до изменения окраски. 

 
28.2.4.  Переход хромата калия в дихромат 

 

В пробирку внести 3-4 капли раствора хромата калия и прибавить по 

каплям 2 н раствор серной кислоты. 
 

28.2.5.  Переход дихромата калия в хромат 

В пробирку внести 3-4 капли раствора дихромата калия и прибавить 

по каплям 2 н раствор щелочи до изменения окраски. 
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28.2.6. Окислительные свойства дихроматов 
 

В три пробирки внести по 3-4 капли дихромата калия и такое же ко-

личество раствора серной кислоты (1:1). В первую пробирку добавить не-

сколько кристалликов нитрита натрия, во вторую – сульфата железа (II), а в 

третью – сульфита натрия. 

 
28.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
28.4. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 
1. Рассчитать тепловые эффекты (при 298 К) реакций и оценить воз-

можность их протекания : 

а)  Сг2О3(к)  +  2А1(к)  =  2Сr(к)  + А12О3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -1140            –               –        -1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =     81,4          28,3          23,7         51; 

б) MoO3(к)    + 2Al(к)    = 2Mo(к)    + Al2O3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -746               –               –           -1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =      78             28,3          28,7            51; 

в) WO3(к)      + 2Al(к)      =  W(к)     + Al2O3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -843               –                 –           1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =    76,1            28.3            32,6           51. 

2. Осуществить превращения: 

Cr2O3 → K2CrO4 → K2Cr2O7 → Cr2(SO4)3 → K3[Cr(OH)6]. 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

а) Cr2O3 + Na2CO3 + KClO3 → ; е) K2Cr2O7 + Zn + H2SO4 → ; 

б) NaCrO2 + Cl2 + NaOH → ; ж) Na2Cr2O7 + HCl(конц.) → ; 
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в) Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; з) K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4 → ; 

г) CrCl3 + NaBrO3 + NaOH → ; и) K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

д) Na[Cr(OH)4] + H2O2 + NaOH → ; к) K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 → . 

 

29. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 28* 

СВОЙСТВА МАРГАНЦА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ 

Цель работы: изучить химические свойства марганца, свойства его 

соединений. 

 

29.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Марганец, технеций, рений входят в побочную подгруппу VII группы 

периодической системы элементов. Физические свойства марганца, техне-

ция и рения приведены в табл. 16. 

Таблица 16 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

Заряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

Mn 25 ...3d54s2 0,130 717 -1,17 7,2-7,3 1520 
+2,+3,+4, 

+6, +7 
8·10-2 

Tc 43 ...4d55s2 0,136 702 +0,4 11,5 2400 +4, +7 – 

Re 75 ...5d56s2 0,137 769 +0,3 20,5 3448 +5, +7 9·10-8 

 

Порошкообразные марганец и рений сгорают в кислороде, образуя 

оксиды MnO2 и Re2O7. Компактные металлы пассивируются на воздухе. С 

галогенами марганец образует МnF2; рений с фтором – ReF6; с хлором – 

ReCI5. Марганец и рений при повышении температуры растворяют водород. 

При повышении температуры > 1200°С марганец и рений образуют нитри-
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ды: Mn2N3 , Re2N. С углеродом марганец реагирует в расплаве, образуя 

Мn3С. Порошкообразный марганец вытесняет водород из воды: 

Мn + 2Н2O → Мn(OН)2 + H2↑. 

Из раствора соляной и серной кислот марганец также вытесняет водо-

род :  

Мn + 2HCI → МnС12 + Н2 ↑; 

Мn + H2SO4 → MnSO4  + Н2 ↑. 

Марганец легко окисляется концентрированными азотной и серной 

кислотами : 

3Mn + 8HNO3 → 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

Мn + 2H2S04 → MnS04 + SO2 + 2H2O. 

Рений окисляется только азотной кислотой, образуя рениевую кисло-

ту : 

3Re + 7HNO3 → 3HReO4 + 7NO + 2H2O. 

Со щелочами рений в присутствии окислителей образует соли :  

2Re + 2КOН + 7/2 O2 → 2KReO4 + Н2O. 

Технеций, как и рений, растворяется в концентрированной азотной 

кислоте, образуя технециевую кислоту НТсО4. 

Марганец образует с кислородом соединения :  

 

 

Свойства оксидов рения аналогичны, Tc2O7 – кислотный. Химический 

характер гидроксидов соответствует характеру оксидов. При взаимодей-

ствии солей марганца (II) со щелочами образуется гидроксид бело-розового 

цвета : 

Mn2+ + 2OH¯   →  Mn(OH)2. 

На воздухе этот гидроксид буреет, окисляясь до Мn(OН)3, а затем – до 

Мn(OН)2O:  

4Мn(OН)2 + 2Н2O + O2   →  4Мn(OН)3 ; 

4Мn(OН)3 + O2   →  4Мn(OН)2O + 2Н2О. 

   Mn, Mn2O3,          MnO2,          MnO3, Mn2O7 . 
 

  основные        амфотерные        кислотные 
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При действии сильных окислителей Mn2+ переходит в МnО4¯  : 

;OH2)NO(Pb3PbSO2HMnO2HNO6PbO5MnSO2 2

2

23

2

4

7

43

4

2

2

4 +++→++
+++++

 

++→++
+++

3

7

43

5

3

2

4 NaNOHMnO2HNO16NaBiO5MnSO2  

.OH7)NO(Bi5SONa2 233

3

42 +++
+

 

Мn(OН)4 амфотерен, образует при растворении в кислотах соли: 

МnС14, Мn(SO4)2; при растворении в щелочах дает соли марганцоватистой 

кислоты : K4МnO4, Са2МnO4. Манганиты можно получить при сплавлении 

МnO2 со щелочами. В присутствии окислителей получаем соли марганцова-

той кислоты – манганаты: 

.OH2MnOK2KOH4OMnO2 2

6

422

4

2 +→++
++

 

Манганаты щелочных металлов растворимы в воде, ионы −2
4MnO  

окрашивают растворы в темно-зеленый цвет. Марганцовая кислота НМnО4 

– сильная кислота. Её соли – перманганаты – являются сильными окислите-

лями: 

2KMnO4 + 5K2SO3 + 3H2SO4 → 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O;        pH < 7 

2      MnO4¯  + 5e + 8H+  →  Mn2+ + 4H2O 

5      −2
3SO  - 2e + H2O  →  −2

4SO  + 2H+ 

2KMnO4 + 3K2SO3 + 3H2O → 2MnO(OH)2 + 3K2SO4 + 2KOH,     pH = 7; 

2KMnO4 + 3K2SO3 + 2KOH → 2K2MnO4 + K2SO4 + H2O,             pH > 7. 

При прокаливании соли марганцевой кислоты разлагаются : 

2KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2. 

Нитриды марганца Mn3N2, Mn2N – твердые, химически стойкие со-

единения, упрочняющие поверхность металла. Карбид марганца Mn3C об-

ладает высокой твердостью, что используется при легировании сталей. Ос-

новная масса марганца в виде ферромарганца (80-85% Мn, до 7 % С; 13-

18% Fe) идет для получения сталей и чугунов. 
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29.2. Экспериментальная часть 
 

29.2.1. Приборы и реактивы 
 

Горелка, спички, шпатель. Растворы : 2 н MnSO4, 2 н NаОН, 2 н HCI, 

HClконц. (ρ = 1,19 г/cм3). Сухие вещества : NaBiO3, MnO2, Na2SO3. 

 
29.2.2.  Гидроксид марганца (II) и его свойства 

 
В две пробирки внести по 2-3 капли раствора сульфата марганца и по 

2-3 капли 2 н раствора щелочи NаОН. Первую пробирку оставить на возду-

хе, во вторую прилить 5-6 капель 2 н раствора соляной кислоты HCI. 

 
29.2.3.  Окисление соли марганца (II) висмутатом натрия 

 
Поместить в пробирку одну каплю раствора сернокислого марганца и 

5-6 капель 2 н раствора азотной кислоты. Добавить шпателем немного вис-

мутата натрия NаВiО3. 

 
29.2.4.  Окислительные свойства диоксида марганца 

 
В пробирку поместить немного диоксида марганца и 2-3 капли кон-

центрированной соляной кислоты (ρ = 1,19 г/cм3). 

 
29.2.5.  Окислительные свойства перманганата калия 

 
В три пробирки внести по 3-4 капли раствора перманганата калия. В 

первую добавить 2 капли 2 н раствора серной кислоты, во вторую – столько 

же воды, в третью – 3-4 капли 2 н раствора щелочи. Во все три пробирки 

прибавить по несколько кристалликов сульфита натрия. 

 
29.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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29.4. Упражнения и задачи для самостоятельного решения 

 

1. Сколько граммов перманганата калия потребуется для окисления 

7,60 г Na2SO3 в нейтральном и кислом растворах ? 

2. Написать молекулярные уравнения реакций, соответствующих пе-

реходу ионов : 

a)  1
4MnO−  → Mn2+ ;    б)  МnО4¯  → МпО2 ;    в)  Мn2+ → МпО4¯ . 

3. Закончить уравнения реакций : 

a) KMnO4 + K2SO3 + H2SO4 → ; б)KMnO4 + HCl(конц) → ; 

в) KMnO4 + K2SO3 + H2O → ; г) MnO2 + HCl(конц) → ; 

д) KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; е) KMnO4 + H2S + H2SO4 → ; 

ж) KMnO4 + KI + H2SO4 → ; з) KMnO4 + NaNO2 + KOH → ; 

и) MnSO4 + PbO2 + HNO3 → к) KMnO4 + NaNO2 + H2O →. 

4. Как осуществить превращения : 

MnO → MnSO4 → HMnO4 → KMnSO4 → KMnSO4 → Mn(OH)2 → MnO ? 

 

30. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА 29* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ 

СЕМЕЙСТВА  ЖЕЛЕЗА И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы – изучить важнейшие свойства железа, кобальта,  нике-

ля – основных металлов современной индустрии, а также свойства их со-

единений. 

 

30.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Физические свойства в значительной мере определяют химический 

характер элементов (табл.17). 
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Таблица 17 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

Fe 26 ...3d64s2 0,126 762 -0,44 7,87 1812 +2, +3, +6 4,0 

Co 27 ...3d74s2 0,125 758 -0,277 8,84 1765 +2, +3 2·10-3 

Ni 28 ...3d84s2 0,124 736 -0,25 8,91 1728 +2, +3 2·10-2 

 

Наиболее характерной особенностью простых веществ данных метал-

лов является их повышенная магнитная восприимчивость. В чистом виде 

все три металла пластичны; примеси сильно влияют на механические свой-

ства. 

Химическая активность уменьшается от железа к никелю. В мелко 

раздробленном виде эти металлы самовоспламеняются на воздухе (пиро-

форны), а в компактной массе устойчивы к кислороду воздуха. Загораются 

при нагревании : 

4Fe + 3O2 = 2Fe203, 

2Ni + O2 = 2NiO. 

Углерод при высоких температурах взаимодействует с Fe, Co, Ni, об-

разуя карбиды состава Ме3С, Ме2С. На основе Fe3C (цементит) готовят ту-

гоплавкие стали с различными свойствами. Нитриды металлов получают 

косвенным путем. Азотированная сталь приобретает высокую коррозион-

ную стойкость и твердость, сопротивление износу. 

Продукты взаимодействия металлов семейства железа с серой и фос-

фором – сульфиды и фосфиды – оказывают вредное влияние на качество 

сплавов. 

При высоких температурах железо взаимодействует с водяным паром 

по уравнению   

3Fe + 4Н20 � Fe3O4 + 4H2 ↑ + 150 кДж. 
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Соляная, разбавленная серная кислоты растворяют Fe, Co, Ni  c обра-

зованием солей металлов (II) : 

Me + 2H+ = Ме2+ + Н2↑. 

Концентрированные H2SO4 (98 %) и НNO3 (60 %) в холодном состоя-

нии пассивируют данные металлы. При разбавлении или нагревании метал-

лы растворяются в кислотах до степени окисления +3. Продуктами восста-

новления HNO3 могут быть NO2, NО, N2O, N2 или NH3 (с разбавлением по-

нижается степень окисления), a H2SO4 (конц.) – SO2, S, H2S. 

Со щелочами Fe, Co и Ni  не реагируют. 

Железо образует с кислородом несколько оксидов: FeO, Fe2O3, 

Fe3O4(FeO·Fe2O3). Аналогичны по составу оксиды Со и Ni . Все оксиды не-

растворимы в воде и щелочах. С кислотами они образуют соли. 

Гидроксиды Ме(OН)2 и Ме(ОН)3 растворяются в сильных кислотах, а 

Fe(OH)3 – и в концентрированных горячих щелочах с образованием ферри-

тов: 

Fe(OH)3 + NaOH = NaFeO2 + 2Н2O . 

Гидроксиды Mе(OН)2 неустойчивы в окислительных средах. В ряду 

Fe(0H)2  →  Co(0H)2 → Ni(OH)2 устойчивость возрастает: 

4Fe(OН)2 + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3;  

4Со(OН)2 + 2Н2O + O2 = 4Co(OH)3 (медленно); 

2Ni(OH)2 + Br2 + 2NaOH = Ni2O3 + 2NaBr + 3H2O. 

Соединения Me (II)  проявляют восстановительные свойства:  

,OH8SOKSOMn2)SO(Fe5SOH8OMnK2SOFe10 2424

2

342
3

424

7

4

2
+++=++

++++

 

а соединения Me (III) могут быть слабыми окислителями: 

;OH6lCClCo2ClH6)OH(Co2 22
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+−+

 

.KCl2ClFe2IKI2ClFe2 2
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3
++=+

+−+
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Качественные реакции на ионы :  

Fe2+ :     3FeSO4 + 2K3[Fe(CN)6] = Fe3[Fe(CN)6]2↓ + 3K2SO4; 
красная кро-      турнбулева   
вяная соль             синь 

Fe3+:     4FeCl3 + 3K4[Fe(CN)6]  =  Fe4[Fe(CN)6]3↓ + 12KCl; 
желтая кро-      берлинская 
вяная  соль          лазурь 

Сo2+ :    CoCl2 + 4NH4CNS  �  (NH4)2[Co(CNS)4] + 2NH4Cl; 
розовый                               синий цвет 
цвет 

Ni2+ :     Ni(OH)2 + 6NH4OH = [Ni(NH3)6](OH)2 + 6H2O. 

зеленый                        темно-синий 
 осадок                             раствор 

 

30.2. Экспериментальная часть 

30.2.1. Реактивы 

 

2н растворы HCI, Н2SО4, НNО3; конц. H2SО4; насыщ. и разб. раствор 

NH4CNS; растворы FeSO4, CoSO4, NiSO4, FeCI3, КMnО4, K3[Fe(CN)6], 

K4[Fe(СN)6], KCI; изоамиловый спирт. 

 

30.2.2.  Взаимодействие железа с кислотами 

 

В три пробирки налить по 5 капель 2н растворов кислот: в первую –

соляной, во вторую – серной, в третью – азотной. В четвертую пробирку 

поместить 3 капли концентрированной серной кислоты (ρ = 1,64 г/см3). В 

каждую  пробирку поместить  немного железных опилок; пробирку с конц. 

H2SО4  нагреть. Затем в каждую пробирку прибавить по 1 капле роданида 

аммония или калия. Убедиться в том, что в соляной и разбавленной серной 

кислотах образуются ионы Fe (II), а в азотной и концентрированной серной 

кислотах – ионы Fe (III). Написать уравнения реакций. 
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30.2.3.  Получение гидроксидов Fe (II), Со (II), Ni (II) 
 

Налить в пробирки отдельно по 5-7 капель растворов солей Fе (II), Со 

(II), Ni (II) и подействовать на них раствором щелочи до выпадения осад-

ков, а в пробирке с солью кобальта – до изменения выпавшего вначале си-

него цвета осадка основной соли кобальта CoOHCI в розовый Со(OH)2. 

Пробирки сохранить для следующего опыта. 

 

30.2.4. Окисление дигидроксидов в тригидроксиды 

 
Полученные в предыдущем опыте осадки размешать стеклянной па-

лочкой, слегка нагреть. Изменение наблюдается только в пробирке с 

Fe(OH)2. В пробирки с Co(OH)2 и Ni(OH)2 прилить под тягой несколько ка-

пель бромной воды. Нагреть пробирку с Ni(OH)2, наблюдать почернение 

осадка вследствие образования Ni2O3 черного цвета. 

Написать уравнения реакций и сделать вывод об относительной лег-

кости окисления ионов Fe2+, Co2+, Ni2+. 

 

30.2.5.  Восстановительные свойства Fe2+ 
 

Поместить в пробирку 5-6 капель раствора перманганата калия и 2 

капли 2н раствора серной кислоты, затем 5-6 капель раствора FeSO4. Обра-

тить внимание на обесцвечивание раствора вследствие восстановления в 

кислой среде фиолетового MnO4 в практически бесцветный ион Мn2+ . Со-

ставить уравнение окислительно-восстановительной реакции ионно-

электронным методом 

 

30.2.6.  Окислительные свойства иона Fe3+ 
 

Налить в пробирку 3-4 капли раствора КI и подействовать на него 

раствором соли железа (III). Убедиться в образовании свободного иода с 

помощью крахмального клейстера. Написать уравнение реакции. 
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30.2.7.  Комплексные соединения железа 

 

а) Получение берлинской лазури. К 2-3 каплям раствора соли железа 

(III) добавить каплю кислоты, несколько капель воды и каплю раствора гек-

сацианоферрата (III) калия ( желтой кровяной соли). Наблюдать появление 

осадка берлинской лазури. Исследовать отношение берлинской лазури к 

действию щелочи.  

б) Получение турнбулевой сини. К раствору соли Мора прибавить 1-2 

капли раствора гексацианоферрата (III) калия. Образуется осадок турнбуле-

вой сини. Проверить отношение осадка к действию щелочи. Написать урав-

нения реакций. 

в) Получение роданида железа (III). К нескольким каплям раствора со 

ли железа (III) добавить каплю раствора роданида калия или аммония. Ис-

следовать отношение родaнида Fe(CNS)3 к щелочам. Сравнить наблюдае-

мое явление с предыдущими случаями образования комплексов железа. 

 

30.2.8. Комплексные соединения кобальта 

 
Налить в пробирку 2-3 капли розового раствора соли кобальта (II) и 

добавить несколько капель насыщенного раствора KCNS. Добавить в про-

бирку несколько капель амилового спирта и встряхнуть ее. Наблюдать по-

явление синего кольца в верхнем слое раствора. Сделать вывод об устойчи-

вости комплекса [Co(CNS)4]
2- в различных средах. 

 

30.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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30.4.  Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Kак  можно  из  металлического железа получить : а) соль железа 

(II); б) соль железа (III)? 

2. Могут ли существовать совместно : 

Fe(0H)2 и Н202 ; Ni(OH)2 и Н202 ;  FeCl3 и H2S ? 

3. Дописать уравнения реакций : 

FeSO4 + K2Cr2O7 + H2SO4 → ;        FeCl3 + SnCl2 → . 

 

31. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА 30* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  МЕДИ, ЦИНКА  

И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с химическими свойствами важнейших 

электротехнических металлов подгруппы меди, а также со свойствами цин-

ка и его соединений. 

 

31.1.   Краткие теоретические сведения 

 

Элементы подгрупп меди и цинка являются последними d-ме-таллами 

в своих периодах. Поэтому металлический характер их в значительной мере 

ослаблен. Они относятся либо к числу благородных (Ag, Au), либо к числу 

полублагородных (Cu, Hg) металлов. Об их сравнительной химической 

инертности свидетельствуют физические константы ( табл. 18). 

По величинам радиусов и ионизационных потенциалов видно, что ме-

таллическая активность в подгруппах сверху вниз падает. 

d-подуровень предыдущего слоя в подгруппе цинка стабилизируется, 

поэтому участие в химических связях принимают только s-электроны по-

следнего слоя. Из особенностей физических свойств металлов следует от-
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метить высокую ковкость, пластичность и электропроводность элементов 

подгруппы меди. 

Таблица 18 

Сим-
вол 
эле-
мента 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисле-

ния 

В при-

роде, 

мас.% 

 

Cu 29 ...3d104s1 0,128 745 0,34 8,96 1356 +1, +2 10-2 

Ag 47 ...4d105s1 0,144 730 0,79 10,5 1234 +1, +2 10-5 

Au 79 ...5d106s1 0,144 890 1,69 19,3 1336 +1, +3 5·10-7 

Zn 30 ...3d104s2 0,139 906 -0,76 7,13 693 +2 10-2 

Cd 48 ...4d105s2 0,156 867 -0,4 8,65 594 +2 10-5 

Hg 80 ...5d106s2 0,160 1006 0,85 13,6 234 +1, +2 10-6 

 

С кислородом на воздухе реагирует медь, покрываясь зеленым нале-

том основной соли : 

2Cu + O2 + H2O + CO2 = (CuOH)2CO3. 

Цинк и кадмий покрываются защитным слоем оксидов ZnО и CdO, 

предохраняющим их от дальнейшего разрушения. При нагревании медь 

окисляется до СuО или Cu2O, а ртуть – до НgО. Оксиды серебра и золота 

получаются косвенным путем : 

2AgNO3 + 2KOH = Ag2O + H2O + 2KNO3; 

2AuCl + 2NaOH = Au2O + H2O + 2NaCl. 

Серебро на воздухе тускнеет вследствие взаимодействия с сероводо-

родом и кислородом с образованием черного сульфида серебра : 

4Ag + О2 + 2H2S  = 2Ag2S + 2Н2О. 

C водой реагируют только Zn и Cd, обладающие отрицательными 

электродными потенциалами, да и то при нагревании, при снятии оксидного 

слоя: 

Me + 2Н20 → Ме(OН)2 + Н2. 
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С кислотами, где окислитель – катион Н+, реагируют также только Zn 

и Cd. Остальные металлы растворяются в кислотах, в которых роль окисли-

теля выполняет анион кислотного остатка. Золото растворяется только в 

царской водке и в селеновой кислоте: 

Au + HNO3 + 3HCl = AuCl3 + NO↑ + 2H2O; 

2Au + 6H2SеO4 = Au2(SeO4)3 + 3SeO2 + 6H2O. 

На способности меди, золота и серебра быстро растворяться в циани-

стых растворах основан метод извлечения этих металлов из руд : 

2Au + 4KCN + H2O + 1/2O2 = 2K[Au(CN)2] + 2KOH. 

Для ртути лучшим растворителем является азотная кислота. В зави-

симости от количества кислоты могут получаться разные соли : 

Hg + 4HNO3 = 23

2
)NO(Hg

+

 + 2NO2↑ + 2H2O; 
избыток 

6Hg +  8HNO3  = 23

1

2 )NO(Hg3
+

 + 2NO + 4H2O. 
недостаток  

Только цинк легко растворяется в щелочах: 

Zn + 2KOH + H2O = [K2Zn(OH)4] + H2↑, 

а также в растворе гидроксида аммония и насыщенного хлорида аммония: 

Zn + 4NH4OH = [Zn(NH3)4](OH)2 + 2H2O + H2↑; 

Zn + 4NH4Cl = [Zn(NH3)4]Cl2 + 2HCl + H2↑. 

Медь растворяется в аммиаке только в присутствии сильного окисли-

теля: 

2Cu + O2 + 8NH3 + 2H2O = 2[Cu(NH3)4](OH)2. 

Характеристика важнейших соединений элементов дана в табл.19. 
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Таблица 19 

Оксиды и гидроксиды 
Соли 

основные амфотерные 

Cu2O → CuOH CuO → Cu(OH)2  
с преобладанием 
основных 

CuCl, CuCl2, [Na2Cu(OH)4],   
(купраты) 

[Cu(NH3)2]Cl 

Ag2O → – основания нет  AgNO3, [Ag(NH3)2]Cl 

Au2O → AuOH  AuCl, [Au(CN)2]Cl 

 Au2O3 → Au(OH)3  
с преобладанием 
кислотных 

AuCl3, K[Au(OH)4] 
(аураты) 

 ZnO → Zn(OH)2 ZnCl2, Na2[Zn(OH)4] 
(цинкаты) 

CdO → Cd(OH)2  CdSO4, Cd[CdI3]2  
(автокомплекс) 

HgO → – основания нет, 

Hg2O → – основания нет 

 Hg(NO3)2, K2[HgS2],  

Hg2(NO3)2 

 

31.2. Экспериментальная часть 

 
31.2.1. Реактивы 

 

2н растворы HCI, H2S04 ,НNО3, NаОН; конц. растворы HCI, H2S04, 

HN03, 40 %-й раствор NaOH; растворы солей СuS04, ZnS04, CdS04, 

Hg(NO3)2, КI, Na2S; 2н раствор NН40Н; металлический Сu, Zn и образец 

медного сплава. 

 

31.2.2. Отношение меди к разбавленным  

и концентрированным кислотам 

 

В три пробирки поместить по кусочку меди и прибавить по 5-6 капель 

2н растворов кислот соляной, серной, азотной. Проделать аналогичный 

опыт с концентрированными кислотами без нагревания и при нагревании 
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(осторожно!). С какими кислотами взаимодействует медь? Как изменяется 

цвет раствора, какие ионы обусловливают эту окраску ? Какие газы при 

этом выделяются ? 

 

31.2.3. Получение и свойства гидроксида меди (II) 

 

В трех пробирках получить гидроксид меди Cu(OH)2. Для этого 

налить по 3-4 капли раствора CuSO4 и 2н раствора NаОН. В одну из проби-

рок прибавить 5-6 капель 2н раствора H2SO4, в другую – 40 %-го раствора 

щелочи. Что наблюдается ? Какой вывод можно сделать о свойствах гид-

роксида меди (II)? 

Третью пробирку осторожно нагреть на пламени горелки. Почему из-

менился цвет осадка ? Сделать вывод о термической устойчивости гидрок-

сида меди (II). 

 

31.2.4. Получение аммиачного комплекса меди (II) 

 

В пробирку с раствором сульфата меди прибавлять по каплям 2 н рас-

твор аммиака до полного растворения выпавшего вначале осадка основной 

соли (CuOH)2SO4. Отметить последовательное изменение окраски. Какие 

ионы обусловливают данные цвета ? Написать уравнения реакций образо-

вания основной соли и растворения ее с образованием комплексной соли, 

где 4КЧ 2Cu
=+ . Написать уравнение диссоциации полученного комплекс-

ного соединения. Какое основание сильнее – гидроксид меди или ком-

плексное основание меди ? Ответ мотивировать. 

 

31.2.5.  Обнаружение меди в сплавах 

 

Очистить поверхность металлического образца наждаком, промыть 

водой, обсушить фильтровальной бумагой и нанести на образец одну каплю 
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концентрированной HNO3. Через минуту нанести на то же место несколько 

капель водного раствора аммиака. Синяя окраска раствора указывает на 

присутствие меди в сплавах. Составить уравнения проделанных реакций. 
 

31.2.6.  Растворение цинка в кислотах и щелочах 
 

Налить в две пробирки по 4-5 капель 2 н растворов серной и азотной 

кислот, а в третью - концентрированной серной кислоты. Во все пробирки 

внести по кусочку цинка и слегка нагреть. Наблюдать растворение цинка. 

Какие газы выделяются в каждом отдельном случае ? 

Таким же способом проверить растворимость цинка в 2 н растворе 

соляной кислоты и в 2 н растворе щелочи. 
 

31.2.7. Получение гидроксидов цинка и кадмия 

 и исследование их свойств 
 

Налить в две пробирки по 3-4 капли раствора соли цинка, в две другие 

– столько же раствора соли кадмия. В каждую пробирку добавлять по кап-

лям 2 н раствор щелочи до появления белых студенистых осадков гидрок-

сидов. Испытать отношение полученных оснований к кислотам и щелочам. 

Какой вывод можно сделать о свойствах гидроксидов ? 

 
31.2.8. Сульфиды цинка, кадмия, ртути 

 
Налить в три пробирки отдельно по 5-6 капель раствора солей цинка, 

кадмия и ртути и подействовать на них несколькими каплями Na2S или H2S 

(под тягой !). Отметить цвет осадков и написать уравнения реакций. По-

пытаться растворить осадки разбавленной соляной кислотой. Какой из 

осадков растворяется ? 

31.2.9.  Комплексные соединения цинка, кадмия, ртути 
 

Налить в две пробирки отдельно по 5-6 капель раствора соли цинка и 

соли кадмия, в каждую добавить понемногу раствора гидроксида аммония 
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до образования осадков, а затем - до их растворения. Написать уравнения 

реакций образования аммиакатов цинка и кадмия. Координационное число 

Zn и Cd равно 4. 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли ртути и добавить в нее 

по каплям раствор KI. Наблюдать сначала образование осадка, а затем его 

растворение с образованием комплексного иона [HgI4]
2-. 

 

31.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

31.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить уравнения реакций: 

Cu + H2SO4 + H2O2 → ; 

Cu → CuSO4 → Cu(OH)2 → [Cu(NH3)4](OH)2 ; 

Zn + O2 → ; 

Zn + HNO3 → NH4NO3 + ... 

2. Написать формулу комплексного цианида и аммиаката серебра, 

принимая координационное число серебра равным 2. Чем отличаются ком-

плексные ионы серебра в этих двух соединениях ? 

3. Какое основание – CuОH или Cu(OH)2 – проявляет более основные 

свойства ? 

 

 

 

 



 176

32. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 31* 

СВОЙСТВА УГЛЕРОДА, КРЕМНИЯ, ОЛОВА, СВИНЦА  

И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: изучить некоторые свойства простых веществ и соеди-

нений элементов главной подгруппы IV группы периодической системы 

Д.И.Менделеева. 

 

32.1. Краткие теоретические сведения 

 

К главной подгруппе IV группы относятся типичные элементы: угле-

род, кремний, а также германий, олово, свинец. 

В подгруппе с ростом порядкового номера увеличивается атомный 

радиус, неметаллические свойства ослабевают, а металлические – усилива-

ются: углерод и кремний – неметаллы; германий, олово и свинец – металлы. 

Физические свойства элементов приведены в табл. 20. 

Таблица 20 

Сим-
вол 
эле-
мен-
та 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Сте-

пень 

окис-

ления 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Ткип, 

К 

Rат, нм I, 

моль

кДж

 

ЭО 

Элект-
род-
ный 
потен-
циал, 
В 

В при-

роде, 

мас.% 
А0 А+2 А+4 

C 6 2s22p2 
-4,+2, 

+4 
3,51 - - 0,077 - 0,02 1087 2,55 - 0,14 

Si 14 3s23p2 
-4,+2, 

+4 
2,33 1685 2753 0,117 - 0,039 786 1,9 - 27,6 

Ge 32 4s24p2 
-4,+2, 

+4 
5,32 1210 3125 0,122 0,065 0,04 760 2,0 +0,05 10-4 

Sn 50 5s25p2 +2, +4 7,2 505 2473 0,158 0,102 0,06 707 1,8 -0,14 4·10-3 

Pb 82 6s26p2 +2,+4 11,34 600 2013 0,175 0,126 0,07 719 1,8 -0,126 10-4 
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Различия в химической природе простых веществ отчетливо прояв-

ляются в их отношении к азотной кислоте. При окислении азотной кисло-

той углерод переходит в СО2, германий – в германиевую кислоту, а олово – 

в оловянную кислоту:   

4НNО3 + 3C = 3CО2↑ + 2Н2О + 4NО; 

Ge + 4HNO3(конц) = H2GeO3  4NO2↑ + 2Н2О; 

Sn  + 4HNO3(конц) = H2Sn03 + 4NO2 + H2O. 

В разбавленной азотной кислоте олово ведет себя как металл, перехо-

дя в нитрат олова (II): 

3Sn + 8HNO3(разб) = 3Sn(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O. 

Свинец по отношению к НNO3 любой концентрации выступает как 

металл и образует в ней Pb(NO3)2. 

Кремний растворяется в смеси HF с HNO3. 

При нагревании кремний, олово и свинец взаимодействуют с водны-

ми растворами щелочей : 

Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2 ↑; 

Sn + 2KOH + 2H2O = K2[Sn(OH)4] + H2 ↑; 

Pb + 2KOH + 2H2O = K2[Pb(OH)4] + H2 ↑. 

Германий растворяется в щелочах лишь в присутствии окислителей : 

Ge + 2KOH + 2Н2O2 = К2[Gе(ОН)6] . 

Элементы подгруппы образуют оксиды типа RO2 и RO, а водородные 

соединения – типа RH4. Гидраты высших оксидов углерода и кремния обла-

дают кислотными свойствами, гидраты остальных элементов амфотерны, 

причем кислотные свойства сильнее выражены у германия, а оснόвные – у 

свинца. От углерода к свинцу уменьшается прочность водородных соеди-

нений. 

Кислотный характер оксидов и гидроксидов элементов подгруппы 

хорошо проявляется в их взаимодействии со щелочами : 

SiO2 + 2KOH = K2SiO3+ H2O ; 

SnO2 + 2KOH = K2SnO3 + Н2O ; 

H2SnO3 + 2NaOН + Н2O = Na2[Sn (OH)6] . 
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Оснόвный характер высших оксидов и гидратов элементов подгруппы 

подтверждается их взаимодействием с кислотами :    

PbO2 + 4HCI = PbCI4 + 2H20 ; 

РbС14 = РbС12 + Cl2; 

H2SnO3 + 4HCI = SnCI4 + 3H2O. 

Степень окисления +2 наиболее характерна для свинца. Оксиды (II) 

углерода и кремния безразличные. Оксиды (II) и гидраты (II) германия, 

свинца и олова амфотерны. Они взаимодействуют как с кислотами, так и со 

щелочами : 

Э (OH)2 + 2HCl = Э Cl2 + 2H2O; 

Э (OH)2 + 2KOH = K2[Э(OH)4]. 

У производных Рb+2 преобладают основные, а у Ge+2  кислотные 

свойства. 

Соли слабых угольной и кремниевой кислот в водных растворах под-

вергаются гидролизу. Например : 

Na2CO3 + H2O � NaHCO3 + NaOH. 

Соединения Pb+2 являются сильными окислителями : 

5РbО2 + 6HNO3 + 2Mn(NO3)2 = 2HMnО4 + 5Pb(NO3)2 +2H2O. 

Широко используемой качественной реакцией на соли угольной кис-

лоты является их взаимодействие с сильными кислотами, в результате ко-

торого выделяется углекислый газ : 

СаСO3 + 2HCI = СаСl2+СO2↑ + H2O . 

 
32.2. Экспериментальная часть 

 
32.2.1. Приборы и реактивы 

 
Тугоплавкие пробирки, горелки. Порошок древесного угля, оксид 

свинца (II) или (IV), ткань, гранулированный свинец и олово, кристалличе-

ские Nа2СO3, NаНСO3, 1н раствор H2SO4, 1н раствор NаОН, раствор НNO3 
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1:1, конц. HNO3 и конц. H2SO4, 40 %-й раствор NаОН, насыщенный раствор 

Na2SiO3, раствор соли Мn (II), раствор SпС14. 

 

32.2.2. Восстановительные свойства углерода 

 

Равные объемы порошков угля и оксида свинца смешать и поместить 

в тугоплавкую пробирку, закрепленную горизонтально в штативе. Пробир-

ку хорошо прогреть и смесь прокалить. Закончить опыт, когда появится ка-

пелька расплавленного свинца. Объяснить наблюдаемое. Составить уравне-

ние реакции. 

 

32.2.3.  Гидролиз карбонатов и силикатов 

 

В три пробирки влить по 2 мл дистиллированной воды и по 2-3 капли 

раствора фенолфталеина. Затем ввести в первую пробирку несколько кри-

сталлов Na2CO3, во вторую – несколько кристаллов NaHCO3, а в третью – 5-

6 капель раствора силиката натрия. Объяснить, почему окраска раствора 

различная. Составить уравнения реакций гидролиза взятых солей. 

 

32.2.4.  Взаимодействие карбонатов и силикатов с растворами кислот 

 

В одну из четырех пробирок поместить СаСО3, во вторую – NaHCO3, 

в третью – Nа2СO3, в четвертую – 5 мл концентрированного раствора сили-

ката натрия. В каждую из первых трех пробирок добавить по 5-6 капель 1 н 

раствора HCI, а в четвертую – 3 мл 20 %-го раствора HCI и перемешать 

стеклянной палочкой. 

Объяснить наблюдаемое явление. Составить уравнения соответствую-

щих реакций. 
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32.2.5. Огнестойкость ткани и целлюлозы,  

пропитанной силикатами 
 

Кусочек ткани (или фильтровальной бумаги) пропитать насыщенным 

раствором жидкого стекла. Продержав его в растворе 10-15 минут, сушить 

над пламенем горелки и, держа пинцетом, внести в пламя для испытания на 

огнестойкость. Для сравнения внести в пламя такой же кусочек этого мате-

риала без пропитки. 

 

32.2.6.  Отношение олова и свинца к кислотам 

 

Испытать поведение олова и свинца в кислотах (HCI 1н, H2SO4 1н, 

HNO3 конц., НNO3 раствор 1:1, H2SO4 конц.) на холоде и при нагревании. 

Для каждого опыта использовать гранулу металла и по I-2 мл раствора кис-

лот. 

 

32.2.7.  Отношение олова и свинца к растворам щелочей 

Испытать поведение олова и свинца в 40 %-м растворе NаОН на хо-

лоде и при нагревании, используя для опыта по 1-2 мл раствора щелочи и 

по 1-2 гранулам металла. 

 
32.2.8. Получение гидроксида олова (IV) и исследование  

его амфотерности 

 
К раствору SnCI4 прилить раствор аммиака. Полученный осадок ис-

пытать по отношению к соляной кислоте и избытку щелочи NаОН. Объяс-

нить наблюдаемое. Составить уравнения реакций.   

 
32.2.9. Окислительные свойства соединений свинца (IV) 

 
(Работать под вытяжкой !) В пробирку с крупинкой диоксида свинца 

прилить 2-3 капли концентрированной азотной кислоты и смесь прокипя-
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тить. Затем прибавить в пробирку 2-3 капли раствора соединения Мn (II). 

Смесь еще раз прокипятить. Дать раствору отстояться и наблюдать красно-

фиолетовую окраску раствора (ион MnO4¯  ). Составить уравнение реакции. 

 

32.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

32.4.  Упражнения и задачи 

 

1. После прохождения I м3 воздуха через раствор Ва(OН)2 образова-

лось 2,64 г ВаСО3. Вычислить процентное содержание СO2 в воздухе. 

2. Чем объясняется устойчивость свинца по отношению к разбавлен-

ной и умеpенно концентрированной H2SO4 и неустойчивость по отношению 

к концентрированным ее растворам (более 80 %) ? 

3. Закончить уравнения реакций : 

Sn(NO3)2 + KOH → ; C + HNO3 → ; 

Na2[Sn(OH)6] + HCl → ; Na2SiO3 + H2O → ; 

Na2PbO2 + HNO3 → ; SiO2 + K2CO3 → ; 

PbO2 + Mn(NO3)2 + HNO3 → ; SiO2 + C + Cl2 → . 

4. Из 54 г кристаллической соды Nа2СO3·10H2O необходимо пригото-

вить 10 %-й раствор Nа2СO3. Сколько для этого надо воды ? 

5. Чем объяснить способность молекулы СО выступать в качестве ли-

ганда в комплексных соединениях ?  

6. Как объяснить характер изменения устойчивой степени окисления 

в ряду С – Si – Ge – Sn – Pb ? 
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33.   ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  32* 
 

СВОЙСТВА БОРА, АЛЮМИНИЯ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: изучить химические свойства бора, алюминия, свой-

ства соединений бора и алюминия, ознакомиться с легкими конструкцион-

ными сплавами на основе алюминия. 

 

33.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Бор и алюминий – элементы главной подгруппы третьей группы пе-

риодической системы элементов. Физические свойства бора, алюминия и 

аналогов по подгруппе приведены в табл. 21. 

Таблица 21 

 

Сим

вол 

эле-

мен-

та 

Заряд 

ядра 

Элект-

ронная 

форму-

ла 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Сте-

пень 

окис-

ления 

В при-

роде, 

мас.% 

B +5 ...2s22p2 0,097 808 - 1,73 2573 +3, -3 3·10-4 

Al  +13 ...3s23p2 0,143 577 -1,66 2,70 933 +3 8,8 

Ga +31 ...4s24p2 0,139 579 -0,52 5,90 302,8 +3 1,5·10-3 

In +49 ...5s25p2 0,166 558 -0,34 7,31 429 +3 1·10-5 

Tl +81 ...6s26p2 0,171 589 -0,33 11,68 577 +1, +3 3·10-4 

 

При обычных условиях бор очень инертен. При нагревании актив-

ность его возрастает и он взаимодействует с кислородом, галогенами, се-

рой, азотом, углеродом, водородом и металлами : 

4B+3O2  →
o700 2B2O3;  2B + 3H2 → B2H6 (бораны общего состава BnHn+4); 

эл.дуга 
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2B + N2  →
o900  2BN;       4B + C → B4C. 

При температуре красного каления бор реагирует с водой : 

2В + 6Н2O → 2Н3BO3 + 3H2 ↑. 

В разбавленных кислотах бор не растворяется. Азотная и серная 

(концентрированные) окисляют бор до борной кислоты : 

В + 3НNO3 → Н3BO3 + 3NO2 ↑. 

Оксид бора обладает кислотными свойствами. При растворении в во-

де получаем слабую борную ортокислоту : 

B2O3 + 3H2O �  2H3BO3. 

При обезвоживании борной кислоты, нагревая, получаем борную ме-

такислоту HBO2, тетраборную кислоту H2В4O7 и оксид бора В2O3. При дей-

ствии щелочей на борную ортокислоту получаем соли тетраборной кисло-

ты: 

2NaOH + 4H3BO3 → Na2B4O7 + 7Н2O. 

Карбид В4С и нитрид бора BN обладают высокой температурой плав-

ления и твердостью. Используются в качестве абразивных материалов. Бура 

Na2B4O7,используется при пайке и сварке металлов, в производстве эмалей, 

для изготовления лампового и оптического стекла. Добавление бора в спла-

вы придает им мелкозернистость, улучшает их механические свойства. 

Алюминий очень активный металл, обладает большим сродством к 

кислороду. В результате окисления на его поверхности образуется оксидная 

пленка Аl2О3, сплошная и беспористая, плотно сцепленная с металлом, чем 

и объясняется его высокая стойкость в атмосферных условиях, в морской 

воде. Порошкообразный алюминий при нагревании энергично сгорает на 

воздухе : 

2AI + 3/2 O2 → А1203 + 1669,4 кДж/моль. 

Алюминий, лишенный защитной пленки, энергично взаимодействует 

с водой, растворами соляной и серной кислот, вытесняя водород : 

2AI + 6Н2O → 2Аl(OН)3 + 3H2↑; 
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2AI + 6HCI → 2AICI3 + ЗН2 ↑; 

2AI + 3H2SO4  → AI2(SO4)3 + 3Н2. 

Оксид и гидроксид алюминия проявляют амфотерные свойства, по-

этому алюминий хорошо растворяется в щелочах : 

2AI + 6НОН + 2NаОН → 2Na[Al(OH)4 + 3H2 ↑. 

Гидроксид алюминия в воде практически не растворяется, но раство-

ряется и в кислотах, и в щелочах : 

AI 2(SO4)3 + 6NаОН → 2А1(0Н)3↓ + 3Na2SO4 ; 

AI(OH)3 + 3HCI → ЗН2O + А1С13 ; 

А1(OН)3 + NаОН → Na[Al(OH)4]. 

Соли алюминия (кроме фосфатов, силикатов и некоторых других) хо-

рошо растворимы в воде. В растворах они полностью или частично гидро-

лизуются : 

Al 3+ HOH � AlOH2+ + H+;  pH < 7; 

Al 2S3 + 6HOH � 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑;  pH ≈ 7. 

Получают алюминий при электролизе расплава  Al2O3: 

4Al2O3 � 4Al3+ + ;Al4 3
3
−  

                          на катоде (-)                                 на аноде (+) 

4Al3+ + 12е → 4Al0;             −3
3AlO4  – 12e → 2Al2O3 + 3O2↑. 

Сплавы алюминия применяются в самолетостроении, ракетостроении, 

в промышленном и гражданском строительстве, судостроении, в химиче-

ской промышленности (производство азотной кислоты), в электротехнике и 

радиотехнике. Алюминий применяется в производстве взрывчатых смесей, 

при получении тугоплавких металлов (W, Сг, Мо), для защиты металлов от 

коррозии. Искусственные рубины используются в качестве подшипников в 

часовых механизмах, в качестве основной составной части оптических из-

лучателей – лазеров. 
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33.2. Экспериментальная часть 

 

33.2.1. Приборы и реактивы 

 

Горелка, спички. Растворы : 2 н HCI, 2н H2SO4, 2 н НNO3, 2 н Nа2В4O7, 

2 н AI2(SO4)3, 2 н NаОН. Лакмус нейтральный. Концентрированные кисло-

ты: HCI (ρ = 1,19 г/см3), H2SO4 (ρ = 1,84 г/см3), НNO3 (ρ = 1,4 г/см3). Сухие 

вещества: Na2B4O7, гранулы Al. 

 

33.2.2. Получение борной ортокислоты 

 

В пробирку поместить немного буры Nа2В4O7 и добавить 5-6 капель 

воды, подогреть. В насыщенный раствор буры внести 2-3 капли конц. 

H2SО4. 

 
33.2.3.  Гидролиз тетрабората натрия 

 
В пробирку с 5-6 каплями нейтрального раствора лакмуса добавить 3-

4 капли раствора Nа2В4O7. 

 
33.2.4.  Взаимодействие алюминия с кислотами 

 
а) В три пробирки внести по 5-6 капель 2н растворов кислот: соляной, 

серной, азотной. В каждую пробирку опустить по кусочку алюминия. 

б) В три пробирки внести по 6-8 капель концентрированных кислот:  

соляной (ρ = 1,19 г/см3), серной (ρ = 1,84 г/см3), азотной (ρ = 1,4 г/см3). В 

каждую пробирку внести кусочек алюминия. Нагреть пробирки на водяной 

бане.   

 
33.2.5.  Растворение алюминия в водном растворе щелочи 

 
Внести в пробирку кусочек алюминия и добавить 5-6 капель воды. 

Нагреть пробирку и добавить 5-8 капель 2 н раствора едкого натра. 
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33.2.6.  Гидроксид алюминия, его получение и свойства 

 

В две пробирки внести по 5-6 капель 2н раствора сульфата алюминия 

и добавить по каплям 2 н раствор едкого натра. В первую пробирку доба-

вить 5-6 капель 2 н раствора серной кислоты, во вторую – 5-6 капель 2 н 

раствора едкого натра. 

 

33.2.7. Гидролиз солей алюминия 

 

В пробирку внести 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса и доба-

вить 3-4 капли 2 н раствора сульфата алюминия. 

 
33.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

33.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

I. При работе гальванического элемента А1/А12(SO4)3//Сг2(SO4)3/Сг) 

масса катода увеличилась на 31,2 г. Определить, на сколько уменьшилась 

масса анода. 

2. Закончить уравнения реакций : 

B + HNO3(конц.)   → ; Na2CO3 + AlCl3 + H2O → ; 

Na2B4O7 + H2SO4 + H2O → ; Al + HNO3(конц.) → ; 

Na2S + Al2(SO4)3 + H2O → ; Al + H2SO4(конц.) → . 

3. Осуществить следующие превращения : 

а) Al → Na[Al(OH)4] → Al(OH)3 → AlCl3 → AlOHCl2 ; 

б) B → H3BO3 → Na2B4O7 → H3BO3 → HBO2 → H2B4O7 → B2O3. 



 187

34. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 33* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА СОЕДИНЕНИЙ АЗОТА,  

СУРЬМЫ, ВИСМУТА 

 

Цель работы: изучить некоторые свойства соединений элементов 

главной подгруппы V группы. 

 

34.1. Краткие теоретические сведения 

 

Физические свойства простых веществ (табл.22), образованных эле-

ментами главной подгруппы V группы, изменяются так же, как и в ранее 

рассмотренных подгруппах. 

Таблица 22 

Сим-

вол 

эле-

мента 

За-

ряд 

яд-

ра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Ткип, 

К 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

N 7 ...2s22p3 0,071 1400 0,00125 77 63 -3,0,+1,+2, 

+3,+4,+5 

0,03 

P 15 ...3s23p3 0,13 1013 2,7 553 317 -3,0,+3,+5 0,04 

As 33 ...4s24p3 0,148 947 5,7 1090 885 -3,0,+3,+5 1·10-4 

Sb 51 ...5s25p3 0,161 834 6,7 1900 903 -3,0,+3,+5 5·10-5 

Bi 83 ...6s26p3 0,182 703 9,8 1700 544 0,+3,+5 2·10-5 

 

С кислородом элементы подгруппы азота образуют оксиды общей 

формулы R2O3 и R2O5, которым соответствуют кислородные кислоты типа 

НRO2 и HRO3. По отношению к кислороду, сере, фтору, хлору элементы 

подгруппы азота наряду со степенью окисления +5 проявляют и степень 

окисления +3. Последняя более характерна для висмута. 



 188

С водородом элементы подгруппы азота образуют соединения типа 

RH3, которые в водных растворах не образуют ионов водорода. 

Элементы подгруппы азота можно отнести в основном к неметаллам, 

однако мышьяк и сурьма проявляют и металлические свойства, а у висмута 

они преобладают. Эта закономерность хорошо прослеживается при взаимо-

действии простых веществ с азотной кислотой. Фосфор, мышьяк и сурьма с 

концентрированной HNO3 образуют соответствующие кислоты: 

3S + 5HNO3 + 2H2O = 3H3AsO4 + 5NO ↑; 

3P + 5HNO3 + 2H2O = 3H3PO4 + 5NO ↑; 

3Sb + 5HNO3 = 3HSbO3 + 5NO ↑ + H2O . 

Висмут же в концентрированной HNO3 пассивируется, а с разбавлен-

ной – дает нитрат, т.е. ведет себя как металл: 

Bi + 4HNO3 = Bi(NO3)3 + NO + 2H2O. 

Соединения висмута (V) и азота(V) являются сильными окислителя-

ми. 

Исключительной особенностью окислительных способностей азотной 

кислоты следует считать ее отношение к металлам. При взаимодействии 

азотной кислоты с металлами водород, как правило, не выделяется, он оки-

сляется, образуя воду. Кислота же в зависимости от концентрации и актив-

ности металла может восстанавливаться до соединений: 

)NONH(NHNONNONOHNO 34

33

32
0

2

23

2

4

2

−+++++

→→→→→ . 

Восстановление азотной кислоты различной концентрации при взаи-

модействии с металлами разной активности характеризует схема: 
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Например: 

Ag + 2HNO3(конц.) = AgNO3 + NO2 + H2O. 

В ряду оксидов и гидроксидов элементов подгруппы азота, в которых 

элементы проявляют степень окисления +3, усиливается оснόвный харак-

тер. Так, N2O3, As2O3 и Sb2O3 взаимодействуют с растворами щелочей, об-

разуя нитриты, гидроксоарсенаты (III) и гидроксостибаты: 

2KOH + N2O3 = 2KNO2 + H2O; 

As2O3 + 2KOH + 3H2O = 2K[As(OH)4]; 

Sb2O3 + 2KOH + 3H2O = 2K[Sb(OH)4]. 

Наоборот, Bi2O3 легко взаимодействует с кислотами, образуя соли Bi 

(III), а со щелочами практически не реагирует. 

Оксиды и гидраты элементов со степенью окисления элемента +5 

кислотны по химической природе. Им соответствуют анионные комплексы 

типа [ЭO4]
3-, [Э(OH)6]¯ , образующиеся при взаимодействии соответствую-

щих соединений со щелочами. Например: 

Sb2O5 + 2KOH + 5H2O = 2K[Sb(OH)6]. 

 

34.2. Экспериментальная часть 

 

34.2.1. Приборы и реактивы 

 

Набор тугоплавких пробирок и газоотводных трубок. Сухие веще-

ства: хлорид аммония, гидроксид кальция, цинк, магний, медь, висмут, же-

лезо, лучинка. Растворы веществ: концентрированная азотная кислота; рас-

твор HNO3 1:1; спиртовый раствор фенолфталеина;  концентрированный  и 

1 н растворы соляной кислоты; 25 %-й раствор аммиака; йодная вода; 0,5 н 

раствор KMnO4; растворы соединений сурьмы (III) и висмута (III); 0,5 н 

раствор MnSO4; растворы висмутата(V) натрия; 40 %-й и 10 %-й растворы 

NaOH. 
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34.2.2. Получение аммиака из аммонийных солей и опыты с ним 

 

В сухую пробирку всыпать тщательно перемешанную смесь равных 

объемов хлорида аммония и гидроксида кальция, закрыть пробкой с газоот-

водной трубкой и укрепить в штативе, как показано на рис.10. На газоот-

водную трубку надеть сухую пробирку для сбора NH3. Смесь осторожно 

нагреть. После наполнения аммиаком осторожно, не переворачивая, снять 

пробирку и закрыть крышкой. 

Аммиак растворить в воде, содержащей фенолфталеин. Для этого 

пробирку с аммиаком погрузить отверстием в ванну с водой. Объяснить 

наблюдаемое. 

К отверстию газоотводной трубки (рис.10) поднести стеклянную па-

лочку, смоченную концентрированной соляной кислотой. Объяснить 

наблюдаемое явление. 

 

Рис.10 
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34.2.3. Восстановительные свойства аммиака 

 

Внести в пробирку 3-4 капли йодной воды и 2-3 капли 25 %-го рас-

твора аммиака. Йодная вода изменит окраску. Объяснить причину этого. 

Написать уравнение реакции, учитывая, что аммиак окисляется йодом до 

свободного азота. 

В пробирку внести 3-4 капли перманганата калия и 3-5 капель 25 %-го 

раствора аммиака. Слегка подогреть на пламени горелки. Объяснить 

наблюдаемое. Написать уравнение соответствующей реакции, учитывая, 

что аммиак окисляется до свободного азота, а осадок представляет собой 

оксид марганца (IV) MnO2. 

 

34.2.4. Реакция хлорида аммония с оксидом меди (II) 

 

Сильно нагреть маленькую полоску листовой меди, держа ее щипца-

ми. По охлаждении исследовать металл, отметить изменение в цвете. Снова 

нагреть до накаливания. Затем посыпать немного твердого хлорида аммо-

ния на горячий металл и дать остыть. Наблюдаемое явление объяснить. Где 

находит применение эта реакция? 

 
34.2.5. Отношение азотной кислоты разной концентрации 

к простым веществам (тяга!) 

 

а) Положить маленькие кусочки магния, цинка, меди, висмута и желе-

за в отдельные пробирки. Добавить по 10-15 капель концентрированной 

азотной кислоты. Проделать то же, добавляя раствор азотной кислоты (1:1) 

к металлам. 

б) В пробирку с концентрированной азотной кислотой внести тлею-

щую лучинку (углерод). Наблюдать ее воспламенение. Объяснить наблюда-

емые явления, составить уравнения реакций. 
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34.2.6. Окисление соединений сурьмы (III) (тяга!) 

 
К подкисленному  раствору соединения Sb (III) прилить раствор иода. 

Объяснить исчезновение окраски. 

34.2.7. Окислительные свойства соединений висмута (V) 

 
К 3-4 мл разбавленной HNO3 прилить 2-3 капли раствора MnSO4 и 

внести стеклянной палочкой висмутат (V) натрия. Объяснить появление ро-

зово-малиновой окраски. 

 
34.2.8. Получение и сравнение химической природы 

гидроксидов сурьмы (III) и висмута (III) 

 
Получить гидроксиды сурьмы (III) и висмута (III) по обменной реак-

ции. Установить, который из них амфотерен. 

 
34.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

34.4. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 

1. Привести уравнения реакций и обосновать условия получения NO в 

промышленности и в лаборатории. 

2. Как освободить кислород от примесей аммиака, аммиак – от при-

месей СО2? 

3. Аммиачная вода первого сорта, выпускаемая заводами синтетиче-

ского аммиака, содержит 25 % аммиака по массе. В каком ее количестве со-

держится 5 моль аммиака? 
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1. ОБЩАЯ ЧАСТЬ 

1.1. Цель и организация лабораторных работ 

Лабораторные работы имеют целью ознакомить студентов с практи-

ческими приемами простейших химических исследований, закрепить теоре-

тические сведения, полученные на лекциях. 

При подготовке к лабораторным работам студент должен: 

1) изучить теоретические вопросы по данной теме; 

2) выполнить задачи или упражнения, указанные в рабочем плане; 

3) заполнить в тетради для лабораторных работ пункт «Содержание опы-

та». 

№ 
пп 

Содержание опыта Уравнения реакций Наблюдения Выводы 

1 2 3 4 5 

1.2. Правила работы в лаборатории 

При работе в химической лаборатории необходимо выполнять следу-

ющие общие правила: 

1. Перед лабораторной работой надо тщательно изучить теоретиче-

ские вопросы, касающиеся данной темы; свойства веществ, используемых 

при проведении опытов, а также правила работы с химическими приборами 

и оборудованием. 

2. Точно соблюдать порядок и последовательность проведения опыта. 

3. Соблюдать меры предосторожности и правила техники безопасно-

сти. 

4. Внимательно следить за ходом опыта, отмечать наблюдения. 

5. Приборы и реактивы общего пользования не уносить на свои рабо-

чие места. 

6. Не выбрасывать в водопроводные раковины твердые осадки, бума-

гу, не выливать растворы кислот и щелочей. Пользоваться для этого специ-

ально подготовленной посудой. 
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7. При проведении опытов пользоваться только чистой посудой (в от-

дельных случаях посуда в обязательном порядке должна быть сухой). 

8. После окончания работы поставить на место оборудование и при-

боры. Привести в порядок рабочее место. Вымыть посуду. 

1.3. Правила техники безопасности 

1. Не допускать действий, которые могли бы привести к возник-

новению опасности для работающего и окружающих. 

2. Выполнять только лишь опыты, предусмотренные планом. 

3. Количество реактивов, посуду и приборы применять строго в 

соответствии с содержанием опыта. 

4. Избегать контакта реактивов (особенно концентрированных 

кислот, щелочей, сильных окислителей) с кожей тела. 

5. Все опыты с ядовитыми и имеющими резкий запах веществами 

проводить только в вытяжном шкафу при включенной вентиляции. 

6. После завершения опыта с выделением газов немедленно оста-

новить реакцию, вылив содержимое пробирки в специальную склянку. 

7. Не нюхать выделяющиеся газы непосредственно из сосуда. Для 

определения запаха газа сосуд держат на расстоянии 20-30 см от носа, осто-

рожно вдыхают воздух, слегка направляя рукой его ток от сосуда к себе. 

8. Все опыты выполнять стоя. 

9. Не засасывать в пипетку ртом концентрированные кислоты и 

щелочи, использовать для этого резиновую грушу. 

10. При разбавлении концентрированных кислот (особенно серной 

кислоты) лить кислоту в воду тонкой струйкой, перемешивая, но не наобо-

рот! 

11. При ожогах кислотами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 10 %-ным раствором соды. 

12. При ожогах щелочами промыть кожу большим количеством 

проточной воды, а затем 5 %-ным раствором уксусной или борной кислоты. 
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13. При попадании кислот в глаза немедленно промыть их проточ-

ной водой, а затем 3 %-ным раствором питьевой соды. 

14. При попадании щелочей в глаза немедленно промыть их про-

точной водой, а затем 2 %-ным раствором уксусной кислоты. 

15. Категорически запрещается пробовать реактивы на вкус. 

16. Запрещается приносить в лабораторию продукты питания, при-

нимать в лаборатории пищу, пить, курить, а также громко разговаривать. 

17. Перед уходом из лаборатории следует обязательно тщательно 

вымыть руки. 

18.   Необходимо быть в лаборатории собранным и дисциплинирован-

ным. 

1.4. Правила пользования реактивами 

1. Для выполнения эксперимента использовать реактивы в тех ко-

личествах, которые указаны в описании опытов. 

2. Сухие вещества брать шпателем, жидкости – пипетками. Ис-

пользовать бюретки, мерную посуду. 

3. Пользоваться реактивами, находящимися в склянках с этикет-

ками. 

4. Взятое из склянки излишнее количество реактива (особенно 

жидкости) обратно не возвращать во избежание загрязнения. 

5. Не путать пробки со склянок. После пользования реактивом не-

медленно закрыть склянку пробкой. Несоблюдение этого требования может 

привести к несчастному случаю. 

6. После употребления реактива склянку поставить на место. 

7. Все реактивы находятся в склянках, расположенных в специ-

альных штативах или на полке лабораторного стола. Концентрированные 

кислоты, щелочи, а также ядовитые и имеющие резкий запах вещества 

находятся в вытяжном шкафу, где они должны оставаться все время. 
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8. При взятии жидкости не касаться пипеткой стенок пробирки, 

для каждого реактива использовать отдельную пипетку. 

1.5. Правила противопожарной безопасности 

1. С огнеопасными реактивами работать вдали от огня. 

2. Нагревая пробирку с реактивом, держать ее слегка наклонно, 

отверстием от себя и окружающих. Содержимое периодически встряхивать. 

Пламя должно касаться преимущественно боков пробирки, а не ее дна. 

3. Категорически запрещается производить нагрев в герметически 

закрытых сосудах. 

4. Нагретые предметы брать только с помощью специальных пин-

цетов, зажимов, держателей. 

5. При загорании органических растворителей использовать для 

тушения песок, асбестовое одеяло, огнетушители. Запрещается использо-

вать для этих целей воду. 

6. При отравлениях и ожогах немедленно обратиться к преподава-

телю, а затем к врачу. 

7. При тепловых ожогах кожи в качестве доврачебной экстренной 

помощи смочить ожог концентрированным раствором KMnO4.  

8. Уходя из лаборатории, проверить, выключены ли газ, вода, 

электричество. 

1.6. Химическая посуда 

Стеклянная посуда делится на три группы: 

1. Посуда общего пользования – пробирки, колбы, стаканы, во-

ронки, промывалки, палочки, трубочки. 

2. Посуда специального назначения – эксикаторы, промывные 

склянки, аппарат Киппа. 

3. Мерная посуда – мерные цилиндры, пипетки, бюретки, колбы. 

Наиболее употребляемая фарфоровая посуда: тигли, ступки, выпари-

вательные чашки, стаканы, шпатели, воронки Бюхнера. 
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1.7. Технохимические весы и правила взвешивания 

Технохимические весы имеют точность взвешивания 0,01 г. При 

взвешивании необходимо соблюдать следующие правила: 

1. Не переносить весы с одного места на другое. 

2. Перед взвешиванием проверить работоспособность и уравно-

вешенность весов. 

3. Не помещать на чашки весов горячие и грязные предметы. 

4. Снимать с чашек и класть на них грузы и разновесы можно толь 

при арретировании весов. 

5. Разновесы брать пинцетом и ставить на правую чашку, взвеши-

ваемый предмет помещать на левую чашку на бумаге или стеклянной пла-

стинке. 

6. Сначала записать массу и только потом убирать с весов грузы и 

разновесы. 

7. Неработающие весы надо арретировать. 

 

2. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1 
 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ, ОСНОВАНИЙ,  

КИСЛОТ И СОЛЕЙ 

 

Цель работы: на отдельных примерах ознакомиться с химическими 

свойствами некоторых представителей классов неорганических соединений. 

2.1. Экспериментальная часть 

2.1.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа, спиртовая горелка, пробирки, мел, негашеная из-

весть, 2 н и 1:1 растворы HCl, известковая вода, 2 н и 40 %-ный раствор ще-

лочи, растворы CuSO4, Al2(SO4)3, Pb(NO3)2, K2CrO4, металлические Zn и Cu, 

растворы фенолфталеина, лакмуса. 
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2.1.2. Свойства основных оксидов 

Кусочек негашеной извести поместить в пробирку и прилить 3-5 мл 

воды. Разболтать содержимое пробирки. Обратить внимание на раствори-

мость оксида и тепловой эффект реакции. Дать раствору отстояться. В про-

зрачный раствор прилить фенолфталеин или лакмус, наблюдать изменение 

окраски. К какому классу соединений относится полученное вещество? Со-

ставить молекулярное и ионное уравнение реакций и сделать вывод. Со-

держимое пробирки оставить для следующего опыта. 

2.1.3. Свойства кислотных оксидов 

Налить в пробирку несколько миллилитров дистиллированной воды, 

добавить лакмус. Затем пропустить из аппарата Киппа через подготовлен-

ный раствор углекислый газ. Какие изменения наблюдаются? О каком свой-

стве оксидов, подобных диоксиду углерода, свидетельствует этот опыт? 

2.1.4. Свойства щелочей 

В пробирку с раствором Са(ОН)2, полученным из опыта в п.2.1.2, 

прилить несколько капель концентрированной соляной кислоты. Наблю-

дать исчезновение окраски фенолфталеина. Составить ионное уравнение 

реакции. Какими еще свойствами обладают щелочи? Пропустить через про-

зрачный раствор известковой воды углекислый газ из аппарата Киппа. 

Написать соответствующее уравнение реакции. 

2.1.5. Получение и свойства нерастворимых оснований 

а) Налить в пробирку 2-3 мл раствора сульфата меди и добавить к 

нему столько же раствора щелочи. Полученный осадок нагреть, наблюдать 

изменение цвета. Оставить молекулярное и ионное уравнения реакции об-

разования гидроксида и его разложения, сделать вывод об устойчивости 

гидроксида к нагреванию. 

б) В пробирку налить 2-3 мл раствора соли алюминия, по каплям 

прибавлять раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделить на две 

пробирки, в одну прилить разбавленную кислоту, в другую – избыток рас-
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твора щелочи до растворения осадка. Составить молекулярные и ионные 

уравнения реакций и сделать вывод о свойствах гидроксида. 

2.1.6. Взаимодействие кислот с металлами 

На дно пробирки опустить 2-3 кусочка цинка. Прилить соляную кис-

лоту (1:1). Плотно закрыв большим пальцем отверстие пробирки, собрать 

выделяющийся газ, а затем поднести к нему горящую спичку. Какой газ 

выделяется? Всякий ли металл способен вытеснить этот газ из кислоты? 

Какие кислоты реагируют с металлом так же, как соляная? Составить урав-

нения реакций. 

2.1.7. Свойства солей 

Исследовать одно из свойств солей – взаимодействие их друг с дру-

гом. Для этого в пробирку налить несколько капель раствора соли свинца и 

добавить 2-3 капли раствора K2CrO4. Какие изменения наблюдаются? По 

какому признаку можно судить, что произошла реакция обмена? Составить 

молекулярное и ионное уравнения реакций. 

2.2. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

2.3. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Дописать и уравнять схемы реакций: 

K2O + HNO3 → ; ZnO + KOH → ; 

NaOH + CO2 → ; Cu(OH)2 + H2SO4 → ; 

Al(OH)3 + NaOH → ; Fe + HCl → ; 

Zn + H2SO4(разб.) → ; H3PO4 + KOH → ; 

HCl + AgNO3 → ; K3PO4 + CaCl2 → . 
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2. Осуществить следующие переходы: 

K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → CO2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2; 

Al(OH)3 → Al(OH)2Cl → AlOHCl2 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2. 

 

3. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЭКВИВАЛЕНТНОЙ МАССЫ МЕТАЛЛА 

Цель работы: ознакомиться с методом экспериментального опреде-

ления эквивалентной массы вещества. 

3.1. Краткие теоретические сведения [2, c.14] 

Эквивалентом называется такое количество элемента или вещества, 

которое соединяется без остатка с 1 молем атомов водорода или замещает 

такое же количество водорода в химических реакциях. Масса одного экви-

валента элемента или вещества выражается в граммах и называется его эк-

вивалентной массой. 

Эквивалентная масса элемента определяется по формуле 

.
ть)(валентносВ

масса) (атомнаяА
Эm =  

Эквивалентные массы сложных веществ рассчитываются так: 

для кислоты  –       ;
ь)(основност

(кислота)М
Э ты)-m(к =  

для основания  –    ;
ть)(кислотнос

)(основанияМ
Эm(осн) =  

для соли  –              ,
Bn

(соли)М
Эm(соли) =  

где   n – число атомов Ме; 

В – валентность Ме. 
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Расчеты, связанные с определением эквивалента, производятся на ос-

новании закона эквивалентов: массы реагирующих друг с другом веществ 

пропорциональны их эквивалентным массам: 

.
Э

Э

V

m
;

Э

Э

m

m

2

1

2

1

V

m

2

1

m

m

2

1
==  

Эквивалентную массу можно найти опытным путем несколькими ме-

тодами: 

1) методом вытеснения, основанным на определении объема извест-

ного газа, вытесняемого данным количеством вещества; 

2) прямым измерением эквивалентной массы элемента, соединяюще-

гося с определенным объемом водорода или кислорода; 

3) исходя из процентного состава данного элемента с другим элемен-

том, эквивалентная масса которого известна; 

4) путем электролиза раствора или расплава данного вещества с по-

следующим расчетом на основании закона Фарадея: 

,
tI

96500m
Эm =  

где  m – масса выделившегося вещества, г; 

I – сила тока, А; 

t – время, с. 

В данной лабораторной работе эквивалентная масса металла опреде-

ляется методом вытеснения водорода из разбавленных кислот (кроме азот-

ной). 

3.2. Экспериментальная часть 

3.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор, состоящий из двух сообщающихся бюреток, закрепленных в 

штативе (рис.1). Навески магния массой от 0,02 до 0,03 г, 2 н раствор соля-

ной кислоты. 
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Рис.1. Прибор для определения эквивалентной массы металла: 

1 – бюретка с водой; 2 – воронка; 3 – пробирка с металлом 

и кислотой; 4 – пробка с соединительной трубкой 

 

3.2.2. Ход работы 

1. Испытать прибор на герметичность. Для этого надо отметить уро-

вень воды в бюретке 1, плотно закрыть ее пробкой 4. Затем бюретку 2 опус-

кать вниз. Если прибор герметичен, уровень воды во второй бюретке не 

должен резко изменяться. 

2. Получить навеску металла, записать ее массу. 

3. В слепой отросток пробирки 3 положить кусочек металла. 

4. В пробирку налить через воронку 5-6 мл раствора соляной кислоты 

так, чтобы он не попал на металл. 

5. Плотно закрыть пробирку пробкой, записать уровень воды в бю-

ретке (по нижнему мениску). 

6. Стряхнуть навеску металла в кислоту и наблюдать выделение водо-

рода, который будет вытеснять воду. 

7. По окончании реакции дать охладиться пробирке и записать объем 

выделившегося водорода. 

3

4

1

3

2
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8. Найти давление водяного пара при данной температуре по табл.1 и 

записать показания термометра и барометра. 

Таблица 1 

t, oC Па,P OH2
 t, oC Па,P OH2

 t, oC Па,P OH2
 

15 1701,16 19 2195,45 23 2803,29 

16 1816,88 20 2335,42 24 2976,58 

17 1935,52 21 2483,37 25 3260,54 

18 2062,15 22 2639,34   

 

3.3. Обработка результатов опыта 

1. Привести объем выделившегося водорода к нормальным условиям 

по формуле 

,
T

VP

T

VP

0

00
=  

где  P, V, T – данные условия; 

P0, V0, T0 – нормальные условия. 

При этом учесть, что под Р подразумевается парциальное давление 

водорода: 

,PPP ОHатмH 22
−=  

где Ратм – показания барометра; 

ОH2
P – данные табл.1. 

2. Рассчитать эквивалентную массу металла: 

,
Э

Э

V

Mem

2H2 V

mMe

)H(0
=  

где 
2HVЭ = 11,2 л/моль. 

3. Определить процент ошибки опыта по формуле 

% ошибки = .100
Э

ЭЭ

теор
m

практ
m

теор
m

⋅
−

 



 14

3.4.. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

3.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Определить мольную массу атома элемента, если эквивалентная 

масса его равна 20, а валентность – 2. Какой это элемент? 

2. Какую валентность проявляет металл, если мольная масса его атома 

равна 207,21, а эквивалентная – 51,8 г/моль ? 

3. Бромид металла содержит 89,88 % брома (по массе). Определить 

эквивалентную массу металла. Какова формула бромида, если металл про-

являет валентность 3? 

4. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

0,4 г другого элемента. Найти эквивалентную массу этого элемента. 

5. Определить эквивалентную массу металла, если 3,4 г его иодида 

содержат 1,9 г иода, эквивалент которого равен 1 молю атомов. 

6. Определить эквивалентную массу свинца, если при нагревании 

1,036 г его в токе кислорода получено 1,116 г оксида. 

7. При сжигании 1 г металла требуется 462 мл кислорода (н.у.). Вы-

числить эквивалентную массу этого металла. 

8. При нагревании 4,3 г оксида металла было получено 580 мл кисло-

рода (при 17 оС и 113,05 кПа). Определить эквивалентную массу металла. 

9. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 мл во-

дорода, измеренного при 21 оС и давлении 104,5 кПа. Найти эквивалентную 

массу металла. 
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4. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНОЙ МАССЫ ГАЗА 
 

Цель работы: ознакомиться с методом определения и расчета моле-

кулярных масс газов. 

4.1. Краткие теоретические сведения [1, c.26; 2, c.15-18] 

Относительная молекулярная масса вещества – это масса молекулы, 

выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). Она складывается из отно-

сительных атомных масс элементов, входящих в состав вещества. Напри-

мер: 

Мr (CO2) = 12 + 16·2 = 44 а.е.м. 

Моль – такое количество вещества, в котором содержится столько же 

структурных единиц (молекул, атомов или ионов), сколько и в 12 г углерода 

(изотопа – 12). Число структурных единиц в 1 моле любого вещества посто-

янно – оно равно 6,02·1023 (число Авогадро). 

Масса одного моля, выраженная в граммах или килограммах, называ-

ется его молярной (или мольной) массой. Например: 

М (СО2) = 44 г/моль или 4,4·10-2 кг/моль. 

Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях (Р = 

=101325 Па, Т = 273 К) занимает 22,4 л или 2,24·10-2 м3. Этот объем называ-

ется мольным (Vм). 

Мольные массы газообразных веществ можно определить нескольки-

ми способами: 

1) По мольному объему – 

М(Х) = Vм  ρ, 

где ρ – плотность газа (Х). 

2) По относительной плотности (отношению масс равных объемов 

различных газов при одинаковых условиях) – 

.
m

m
Д

2

1
отн =  
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Но так как .
М

М
Дто,

M

M

m

m

2

1
отн

2

1

2

1
==   Отсюда М1 = Дотн М2. 

Чаще всего молярную массу определяют, имея относительные плот-

ности по водороду или по воздуху: 

М (Х) = 
2НД2 ;   М (Х) = 29Двозд. 

3) По уравнению Менделеева-Клапейрона – 

М (Х) = ,
VP

TRm
 

где R – 8,314 Дж/(моль·К) – газовая постоянная; 

Р – давление, Па; 

Т – температуре по шкале Кельвина (273 + t oC); 

V – объем, м3; 

m – масса данного объема газа, кг. 

4.2. Экспериментальная часть 

4.2.1. Приборы и реактивы 

Аппарат Киппа 1 с двумя промывными склянками Тищенко 2, напол-

ненными: одна – концентрированной серной кислотой (ρ = 1,84), другая – 

насыщенным раствором гидрокарбоната натрия; технохимические весы и 

разновесы; сухая плоскодонная колба 3 вместимостью 250-300 мл с проб-

кой, комнатный термометр, барометр, карандаш восковой, куски мрамора; 

раствор соляной кислоты (ρ = 1,19), мерный цилиндр (рис.2). 

Рис.2. Установка для определения молекулярной массы углекислого газа 

1
3

2
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4.2.2. Ход работы 

1. Взвесить на технохимических весах с точностью до 0,01 г сухую 

колбу с воздухом и пробкой. Положение нижнего края пробки отметить 

восковым карандашом. 

2. Наполнить колбу углекислым газом из аппарата Киппа. Трубку 

прибора  опускать  на  дно  колбы.  Медленно  пропускать  газ  в  течение  

3-4 мин. Быстро, но осторожно вынуть стеклянную трубку и закрыть колбу 

пробкой до отметки. 

3. Взвесить колбу с углекислым газом. Повторить опыт с заполнением 

колбы и взвешиванием, добившись постоянного результата. 

4. Определить объем колбы, наполнив ее водопроводной водой до 

пробки, измерить затем объем воды мерным цилиндром. 

5. Отметить температуру и давление. 

Все данные занести в табл.2. 

Таблица 2 

Масса колбы 
с воздухом и 
пробкой m1 

Масса колбы с 
углекислым газом 
и пробкой m2 

Объем кол-
бы V, мл 

Темпера-
тура t, оС 

Давление Р, 
Па 

     

4.3. Обработка результатов опыта 

1. По уравнению Менделеева-Клапейрона определить массу воздуха в 

колбе mвозд.  Привести в соответствие  единицы величин всех параметров 

(так, 1 мм рт.ст. = 133 Па; 1 мл = 1·10-6 м3). 

2. Вычислить массу колбы с пробкой без воздуха: 

mк = m1 – mвозд. 

3. Определить массу углекислого газа, заполнившего колбу: 

m(СО2) = m2 – mк. 

4. Рассчитать относительную плотность углекислого газа по воздуху: 

.
m

)m(CO
Д

возд

2
возд =  



 18

5. Вычислить молекулярную массу CO2 тремя предложенными в тео-

ретической части способами. 

6. Подсчитать процент ошибки опыта: 

% ошибки = .100
М

ММ

теор

практтеор
⋅

−
 

4.4. Содержание отчета 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

4.5. Задачи для самостоятельного решения 

1. Масса 1 л газа, измеренного при н.у., равна 2,143 г. Определить мо-

лярную массу газа и его относительную плотность по воздуху. 

2. 0,25 л газа (н.у.) имеют массу 0,903 г. Определить молярную массу 

газа. 

3. Масса 1 л газа при 21 оС и 96,23 кПа равна 2,52 г. Чему равны мо-

лекулярная масса газа и его относительная плотность по водороду? 

4. Вычислить молярную массу вещества, если установлено, что  масса 

0,06 л его при 360 К и давлении 69850 Па равна 0,13 г. 

5. При 27 оС и давлении 105,76 кПа объем газа равен 5 л. Какой объем 

займет это же количество газа при 39 оС и давлении 104 кПа? 

6. Масса колбы вместимостью 750 мл, наполненной при 27 оС кисло-

родом, равна 83,3 г. Масса пустой колбы составляет 82,1 г. Определить дав-

ление кислорода. 

7. Вычислить массу 1 м3 воздуха при 17 оС и давлении 83,2 кПа. 

8. Найти молекулярную формулу вещества, содержащего 93,75 % уг-

лерода и 6,25 % водорода, если плотность этого вещества по воздуху равна 

4,41. 

9. 5,1 г порошка, состоящего из магния и его оксида, обработали со-

ляной кислотой. При этом выделилось 3,74 л Н2 (н.у.). Сколько процентов 

магния содержалось в образце? 
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5 ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4 

ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с методом определения тепловых эффек-

тов реакций на примере реакции нейтрализации. 

5.1. Краткие теоретические сведения [2, с.76] 

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теп-

лоты, которое выделяется в результате процесса (экзотермическая реакция) 

или поглощается в ходе реакции (эндотермическая реакция). Раздел термо-

динамики, рассматривающий закономерности протекания термохимических 

реакций, называется термохимией. 

Термохимические уравнения реакций имеют свои особенности:  

1. Тепловой эффект, выражаемый в килоджоулях, относится к тaкому 

количеству молей веществ, которое соответствует коэффициентам:  

2Н2  +  О2  =  2Н2О(ж) + 571,6 кДж (экзотермическая реакция);  
2 моль  I моль    2 моль 

0,5 N2  +  0,5 02 �  N0 − 180 кДж (эндотермическая реакция).  
0,5 моль     0,5 моль   1 моль 

2. В уравнениях с тепловыми эффектами возможны дробные коэффи-

циенты. 

3. Под формулами веществ отмечают агрегатное состояние их, так как 

тепловой эффект зависит от аллотропной разновидности агрегатного состо-

яния вещества: 

2Н2 + 02 = 2Н20 (пар) + 483,6 кДж. 

Сравнить тепловой эффект рассмотренной реакции с тепловым эф-

фектом образования жидкой воды. 

4. С термохимическими уравнениями можно производить все алгеб-

раические действия. 

Существует две системы знаков теплового эффекта реакции. В термо-

химии рассматривается энергетика химических процессов с точки зрения 
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внешнего наблюдателя; при этом экзотермический эффект отмечается +Q , 

а эндотермический эффект отмечается -Q . В термодинамике процессы рас-

сматриваются с точки зрения изменения запаса энергии в самих веществах. 

Поэтому система знаков здесь противоположная. Тепловой эффект обозна-

чается как изменение энтальпии системы ∆Н. Энтальпия - это сложная тер-

модинамическая функция, представляющая собой сумму внутренней энер-

гии и работы расширения системы: 

Н = U + P V. 

Тепловой эффект реакции равен разности между суммой энтальпий 

конечных продуктов и суммой энтальпий исходных веществ: 

∆Нр-ции = Σ Нконеч − Σ Нисх. 

Поэтому в случае экзотермической реакции ∆Н < О (Q > 0), а в случае 

эндотермической – ∆Н > О (Q < 0). 

Если тепловой эффект относится к одному молю вещества, образо-

ванного  из простых веществ, и измерен при стандартных условиях (Р = 

=105 Па и Т = 298К), то он называется стандартной теплотой образования, 

или энтальпией образования соединения. Например: 

.моль/кДж8,241H

;моль/кДж8,285H

0
)пар(ОН.обр,298

0
)ж(ОН.обр,298

2

2

−=∆

−=∆

 

По стандартным энтальпиям образования, вынесенным в справочники 

термодинамических величин, можно судить о прочности соединения и рас-

считать тепловые эффекты сотен тысяч химических реакций. Расчет прово-

дится по основному закону термохимии (закону Гесса): тепловой эффект 

реакции зависит только от начального и конечного состояний реагирующих 

веществ и не зависит от пути, по которому протекает реакция. Отсюда сле-

дует, что тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот 

образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных 

веществ с учетом коэффициентов:  

∆Нр-ции = Σ ∆Н0
обр.конеч − Σ ∆Н0

обр.исх. 
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Например, для реакции: 
С2Н5ОН + 3О2 → 2СО2 + 3Н2О(ж) 

.НН3Н2(H 0
ОННС.обр,298

0
OH.обр,298

0
СО.обр,298циир

)ж(52)ж(22
∆−∆+∆=∆ −  

Энтальпия образования простых веществ равна нулю. 

5.2. Экспериментальная часть 

5.2.1. Приборы и реактивы 
 

Калориметр (рис.3) состоит из стеклянного стакана вместимостью 0,8 

л, в который вставлен другой стакан, вместимостью 0,5 л. Стаканы закрыты 

деревянной крышкой с отверстиями, в которые вставлены мешалка, точный 

термометр (цена деления 0,1°) и воронка для наливания раствора, мерный 

цилиндр, технохимические весы, разновесы, 1 н растворы едкого натра и 

соляной кислоты. 

Рис.3. Общий вид калориметра 
 

5.2.2. Ход работы 

Взвесить на технохимических весах внутренний стакан. Отмерить ци-

линдром 100 мл 1 н раствора едкого натра и влить в стакан. Размешать ме-

шалкой и измерить температуру с точностью до 0,1°C (t1). Отмерить цилин-

дром  100 мл  1 н раствора соляной кислоты, быстро вылить ее через ворон-

ку в сосуд и, перемешивая мешалкой, отметить самую высокую температу-

ру раствора (t2). 
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5.2.3. Обработка результатов опыта 

I. Рассчитать количество выделившейся теплоты по формуле 

q = ∆t Σc, 

где  ∆t = t2 – t1;  

Σc = m1c1 + m2c2 – сумма теплоемкостей; 

m1, m2 – массы внутреннего стакана и раствора соответственно 

(плотность раствора принять за единицу);  

c1 - удельная теплоемкость стекла, с1 = 0,75 Дж/(г·К);  

с2 - удельная теплоемкость раствора, с2 = 4,17 Дж/(г·К). 

2. Вычислить массу HCI в, 100 мл 1 н раствора по формуле  

,
1000

VЭC
m

ра-рМН
HCl

HCl
=  

где   СН = 1 н;   

Vр-ра = 100 мл; 

HClMЭ – эквивалентная масса HCl, г/моль. 

3. Пересчитать тепловой эффект реакции нейтрализации Q на 1 эк-

вивалент кислоты: 

.
Э

Q

m

q

HClMHCl
=  

4. Определить процент ошибки опыта,  если обычно  при  нейтрали-

зации 1 эквивалента сильной кислоты 1 эквивалентом сильной щелочи вы-

деляется 57,1 кДж теплоты: 

% ошибки = ,100
H

)НH(

теор

практтеор

∆

∆−∆
 

где  ∆Нпракт. = -Q;   

∆Hтеор.   = -57,1 кДж. 

5. Составить термохимическое уравнение реакции нейтрализации со-

ляной кислоты едким натром. 
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5.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Сделать рисунок прибора. 

5.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. При соединении 18 г алюминия с кислородом выделяется 547 кДж 

теплоты. Составить термохимическое уравнение реакции. 

2. Термохимическое уравнение реакции разложения известняка: 

CaCO3(к) = СаО(к) + СО2(г) – 157 кДж. 

Сколько теплоты затрачивается на разложение I кг известняка, со-

держащего 10 % примесей ? 

3. Определить тепловой эффект реакции сгорания ацетилена 

С2Н2 + О2 → СО2 + Н2О(пар) 

по стандартным энтальпиям образования веществ и рассчитать, сколько 

теплоты выделится при сгорании 1,12 л ацетилена (н.у.) ? 

4. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 кг метилового спирта 

по схеме:  

СН3ОН(ж) + О2 →  СО2 + Н2О(ж) ? 

5. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж теплоты и получилось 

16,00 г SO2. Определить стандартную энтальпию образования SO2. 

6. Реакция горения аммиака происходит по схеме 

NH3 + 02 → N2 + Н20(ж). 

Образование 4,48 л N2 (н.у.) сопровождается выделением 153,3 кДж 

теплоты.    По  этим  данным  вычислить  тепловой эффект  реакции  и  

стандартную   энтальпию   образования   аммиака,  если  0
)ж(OH,298 2

H∆  =  

-285,8 кДж/моль. 
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7. Для сварки рельсов по методу алюминотермии используют смесь 

алюминия и оксида железа Fe304 Составить термохимическое  уравнение 

восстановления  Fе304 алюминием, если при образовании  1 кг железа выде-

лилось 6340 кДж теплоты. 

8. Вычислить теплотворную способность газа, содержащего 60 % Н2  

и  40 % СН4, используя справочные данные по ∆Н0
298 образования веществ. 

(Теплотворной  способностью  называется  количество  теплоты,  выделяе-

мой 1 т или 1 м3 топлива при полном его сгорании). 

9. Определить ∆Н0
298 образования этилена, используя следующие 

данные: 

С2Н4(г) + 3 02(г) = 2С02(г) + 2Н20(г) ; 

;кДж1323H0
циир −=∆ −         ;кДж5,393H0

СО,298 2
−=∆  

.моль/кДж8,241H0
)г(OH,298 2

−=∆  

10. Вычислить ,H0
MgCO.обр,298 3

∆  пользуясь следующими данными: 

MgO(тв.) + CO2(г) = MgCO3(тв.); 

0
циирН −∆ = -117,7 кДж;          ;моль/кДж5,393H0

)г(CO,298 2
−=∆  

.моль/кДж6,1203H0
OgM,298 −=∆  

11. Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены алю-

минием: CaO, FeO, РbО, CrO3 ? Ответ подтвердить расчетами. 

12. Пользуясь справочными данными, показать, что в стандартных 

условиях реакция ZnO(кр)  + Cu(кр) = CuO(кр) + Zn(кр) невозможна. 

 

6. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5 

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Цель работы: установить влияние концентрации, температуры и ка-

тализатора на скорость химической реакции. 
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6.1. Краткие теоретические сведения [1,с.166-174] 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного 

из реагирующих веществ в единицу времени при неизменном объеме си-

стемы: 

,
CC

V
12

21
τ−τ

−
±=  

где C1, С2 − молярная концентрация вещества соответственно в начальный 

момент и в конце реакции;  

τ2 – τ1 − промежуток времени, в течение которого произошел процесс. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, концен-

трации, температуры, катализатора, а для газов − и от давления. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом 

действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна про-

изведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень, 

равную коэффициентам. 

Для гомогенной системы nA + mB = An Bm выражение скорости реак-

ции имеет вид 

V = k [A] n [B]m, 

где k − константа скорости.  

Для гетерогенной системы в выражение скорости реакции твердые 

продукты не включаются. 

Влияние температуры на скорость реакции отражена в правиле Вант-

Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость реак-

ции возрастает в 2-4 раза: 

,
V

V
10

tt

t

t
12

1

2

−

γ=  

где γ − температурный коэффициент, γ = 2-4. 
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6.2. Экспериментальная часть 

6.2.1. Приборы и реактивы 

Секундомер, термометр, мерные цилиндры, три пронумерованные 

конические колбы вместимостью 50 мл, три пары пронумерованных проби-

рок. Растворы тиосульфата натрия (1M) и серной кислоты (2 н). 

 

6.2.2. Влияние концентрации на скорость реакции 

Исследовать влияние концентрации на скорость на примере реакции 

взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой:  

Na2S2O3(р-р) + H2SO4(р-р) = Na2SO4 + S↓ + H2SO3. 

Признак начавшейся реакции − легкое помутнение раствора от выпа-

дающей серы. Время необходимо фиксировать в самом начале появления 

мутного осадка. 

Заготовить три раствора с различной концентрацией тиосульфата, но 

одинаковых объемов. Для этого в пронумерованные колбы с помощью мер-

ных цилиндров вливать указанные в табл.3 количества раствора соли и ди-

стиллированной воды. В отдельном цилиндре приготовить заданный объем 

кислоты. В момент приливания кислоты к раствору соли включить секун-

домер. Записать время, прошедшее от сливания растворов до появления се-

ры. 

Результаты опыта записать в табл.3. 

Таблица 3 

Номер 
колбы 

Объем рас-
твора тио-
сульфата 

V, мл 

Объем ди-
стиллиро-
ванной во-
ды V, мл 

Концентра-
ция полу-
ченного 

раствора, С 

Объем рас-
твора сер-
ной кислоты 

V, мл 

Время 
τ, с 

Относи-
тельная 
скорость 

τ
=

1
V  

1 15 - 3 5   

2 10 5 2 5   

3 5 10 1 5   
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Начертить график зависимости скорости реакции от концентраций 

реагирующих веществ, выбрав соответствующий масштаб. Написать выра-

жение скорости прямой реакции по закону действия масс. 

Сделать вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на 

скорость химической реакции. 
 

6.2.3. Влияние температуры на скорость химической реакции 

В три пронумерованные пробирки налить по 5 мл раствора тиосуль-

фата натрия, в три других пробирки − по 5 мл раствора серной кислоты. 

Сгруппировать пробирки в три пары: раствор − кислота. 

Определить скорость реакции при комнатной температуре, слив со-

держимое первой пары пробирок в одну пробирку. Вторую пару пробирок 

поместить в стакан с нагретой водой и довести температуру до .комнt +10 С 

и также определить скорость реакции при более высокой температуре. Тре-

тью пару пробирок нагреть еще на 10°С выше предыдущей температуры, 

определить скорость протекания реакции. 

Результаты опытов записать в табл.4.  

Таблица 4 

Номер 
пары 
проби-
рок 

Объем 
раствора 
Na2S2O3  
V, мл 

Объем 
раствора 
H2SO4 
V, мл 

Темпера-
тура рас-
творов t, oC 

Время  
τ, с 

Относи-
тельная ско-

рость 
τ

=
1

V  

Темпера-
турный 
коэффи-
циент 

1 5 5 .комнt     

2 5 5 10t .комн +     

3 5 5 20t .комн +     

 

Построить график зависимости скорости реакции от температуры. 

Рассчитать средний температурный коэффициент. Что он показывает ? 

Сделать вывод о влиянии температуры на скорость химической реак-

ции. 
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6.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

6.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Написать выражение закона действия масс для следующих реак-

ций: 

2H2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж); 

С(тв) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г); 

2NO(г) + О2(г)  = 2NO2(г); 

Zn(тв)  + CO(г) = Zn(тв)  + CO2(г). 

2. В реакции С(тв) + 2H2(г) = CH4(г) концентрацию водорода увеличили в 

два раза. Во сколько раз возрастет скорость реакции ? 

3. Во сколько раз возрастет скорость реакции 2NО(г) + 02(г)= = 2NО2(г), 

если повысить давление в два раза ? 

4. Рассчитать начальную скорость реакции 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г), ес-

ли концентрация СО была равна 0,3 моль/л,  [О2] = 0,5 моль/л, а константа 

скорости − 0,4. 

5. При повышении температуры на каждые 10°С скорость некоторой 

реакции возрастает в два раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реак-

ции, если повысить температуру от 20 до 60 °С ? 

6. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы ско-

рость некоторой реакции, температурный коэффициент которой равен 

двум, увеличилась в восемь раз ? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температура по-

высилась на 30°, γ = 3 ? 
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8. При некоторых условиях в сосуде вместимостью 0,5 л находится 

0,003 моля NO2. Вычислить константу скорости прямой реакции 2NO2(г) → 

N2O4(г), если скорость реакции при данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Начальные концентрации веществ, участвующих в реакции N2(г) + 

3H2(г) = 2NH3(г), равны, моль/л: [N2] − 0,2; [H2] − 0,3; [NH3] − 0. Каковы кон-

центрации азота и водорода  в момент, когда концентрация аммиака станет  

равной  0,1 моль/л ? 

 

7. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 

КАТАЛИЗАТОР. СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 

Цель работы: установить опытным путем влияние катализатора на 

скорость химической реакции, проверить влияние изменения концентрации 

веществ на смещение химического равновесия. 

7.1. Краткие теоретические сведения [1,с.178-184] 

Катализатор − это вещество, которое увеличивает скорость химиче-

ской реакции, оставаясь при этом неизменным. Явление изменения скоро-

сти реакции с помощью катализатора называется катализом.  

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора объясняет-

ся образованием промежуточного продукта, за счет чего снижается энергия 

активации.  

Химическое равновесие − это такое состояние системы, когда ско-

рость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие 

количественно описывается константой равновесия. 

Для гомогенной химической реакции 

nA + mB � kC + lD 

в соответствии с законом действия масс выражения скорости прямой и об-

ратной реакций будут иметь вид: 

V1 = k1 [A] n [B]m;        V2 = k2 [C]k [D] l. 
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Так как в момент равновесия V1 = V2, то 

k1 [A] n [B]m = k2 [C]k [D] l; 

.
]B[]A[

]D[]C[

k

k
mn

lk

2

1 =  

Отношение констант скоростей 
2

1
k

k
обозначают К и называют константой 

равновесия, которая является постоянной при данной температуре величи-

ной. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шате-

лье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо внеш-

нее воздействие (изменить концентрацию, температуру, давление), то это 

воздействие благоприятствует той из двух противоположных реакций, ко-

торая ослабляет оказанное воздействие. 

При повышении концентрации одного из веществ равновесие смеща-

ется в сторону его расходования, а при понижении - в сторону его образо-

вания. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону уменьше-

ния объемов, а при понижении - в сторону увеличения. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндо-

термической реакции, а при понижении – в сторону экзотермической. 

7.2. Экспериментальная часть 

7.2.1. Приборы и реактивы 

Химический стакан вместимостью 50 мл, пробирки, стеклянная па-

лочка, мерный цилиндр, раствор хлорида железа (III) (разбавленный и кон-

центрированный), раствор роданида калия (разбавленный и насыщенный), 

растворы перманганата калия и серной кислоты (1:1), гранулированный 

цинк, кристаллический нитрат калия и хлорид калия.  
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7.2.2. Влияние катализатора на скорость реакции 

Приготовить раствор, состоящий из 1 мл КМnО4 и 5 мл H2SO4. Полу-

ченный раствор разлить в две пробирки. В одну из них насыпать немного 

KNO3 (как катализатор), затем в обе пробирки опустить по грануле цинка. 

Энергично встряхнуть пробирки. Наблюдать, в какой пробирке окраска ис-

чезнет быстрее. 

Цинк вытесняет из кислоты атомарный водород, который выполняет 

роль восстановителя перманганата: 

2KMnO4 + 3H2SO4 + 10H = K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

В результате реакции фиолетовый раствор КMnO4 обесцвечивается. 

Сравнить скорость обесцвечивания раствора в двух пробирках. В пробирке 

с KNO3 происходит вначале образование нитрита калия, играющего роль 

промежуточного соединения: 

KNO3 + 2H = KNO2 + H2O; 

5KNO2 + 3H2SO4 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5KNO3 + 3H2O. 

7.2.3. Смещение химического равновесия 

В химический стакан налить 20 мл дистиллированной воды, пять-семь 

капель разбавленного раствора FeCl3 и три капли разбавленного раствора 

KCNS. Полученный раствор размешать и разлить в четыре пробирки. В од-

ну пробирку добавить три капли концентрированного раствора FeCl3, в дру-

гую − три капли насыщенного раствора роданида калия, в третью − щепот-

ку кристаллов хлорида калия. Раствор в четвертой пробирке оставить для 

сравнения окраски. 

Как изменяется окраска в первых трех пробирках? В какую сторону 

смещается равновесие? Объяснить с точки зрения принципа Ле Шателье. 

Составить выражение константы равновесия для данной обратимой реакции 

FeCl3 + 3KCNS � Fe(CNS)3 + 3KCl. 
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7.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

7.4. Задачи и упражнения для самостоятельного решения 

1. В какую сторону сместится равновесие в следующих реакциях при 

повышении давления; при понижении температуры: 

4НС1(г) + O2(г) � 2Н2O(пар) + 2С12(г) + 113,4 кДж; 

N2О4(г) � 2NO2(г) − 23,2 кДж; 

SО2(г) + 1/2 O2(г) � SО3(г) + 95,2 кДж; 

С(гр) + Н2О(пар) � СO(г) + Н2(г) − 130,2 кДж ? 

2. Как можно изменить концентрации веществ, чтобы сместить рав-

новесие в сторону повышения выхода продукта в следующих реакциях: 

N2(г) + ЗН2(г) �  2NH3(г); 

С(гр) + 2Н2(г) � СН4(г); 

С0(г) + Н20(пар) � С02(г) + Н2(г) ? 

3. Как  сместится  равновесие  обратимой  реакции   2NO(г) + O2(г) � 

� 2NO2(г)  при увеличении давления в два раза ? 
4. В сосуде объемом 0,5 л помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. К мо-

менту равновесия образовалось 0,02 моль NH3. Вычислить константу рав-

новесия. 

5. Равновесие реакции 2NO2 � 2NO + O2  установилось при концен-

трациях, моль/л: [NO2] − 0,02; [NO] − 0,16; [02] – 0,08. Вычислить константу 

равновесия этой реакции. 

6. Вычислить равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции H2 + I2 � 

� 2HI, если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соот-
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ветственно, а равновесная концентрация [НI] =.0,8 моль/л. Вычислить кон-

станту равновесия.  

7. Равновесные   концентрации   веществ   в    обратимой   реакции   

N2 + ЗН2 � 2NH3 составляют, моль/л: [N2] = 4; [H2] = 9; [NH3] = 6. Вычис-

лить исходные концентрации азота и водорода и константу равновесия. 

8. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

Цель работы: научиться проводить расчет и приготовление раствора 

любой заданной концентрации. 

8.1. Краткие теоретические сведения [1] 

Истинным раствором называют однофазную систему переменного со-

става, состоящую из двух и более компонентов. Раствор состоит из раство-

рителя и одного или нескольких растворенных веществ, а также продуктов 

взаимодействия растворителя и растворенных веществ, если оно имеет ме-

сто. 

Состав раствора выражается концентрацией растворенного вещества. 

Концентрация раствора определяется количеством растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве (весовом или объемном) рас-

твора или растворителя. 

Растворы бывают разбавленными − с низкой концентрацией раство-

ренного вещества и концентрированными − с высокой концентрацией рас-

творенного вещества. 

Концентрацию растворов можно выразить следующими способами: 

1) массовая доля растворенного вещества ω − отношение массы рас-

творенного вещества к массе раствора: 

;
m

m

ра-р

вав−=ω  
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2) массовый процент С % − массовая доля растворенного вещества, 

выраженная в процентах, иначе − масса растворенного вещества, выражен-

ная в граммах, находящаяся в 100 г раствора (раньше массовый процент 

назывался процентной концентрацией): 

%;100
m

m
%С

ра-р

вав−=  

3) молярная концентрация С − число молей растворенного вещества, 

содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
Vва-Mв

1000m
С

вав−
=  

где V- объем, выраженный в миллилитрах; 

4) нормальная концентрация Сн - число эквивалентных масс раство-

ренного вещества, содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
VЭ

1000m
С

)вав(m

вав
н

−

−
=  

где  V− объем, выраженный в миллилитрах; 

5) моляльная концентрация Cm − число молей растворенного веще-

ства, содержащихся в 1000 г растворителя: 

;
mM

1000m
С

лярвав

вав
m

−−

−
=  

6) молярная доля вещества N − отношение числа молей данного ве-

щества (компонента) раствора к общему числу молей всех компонентов 

раствора: 

,N
i

вав

νΣ

ν
=

−
 

где  ν  - число молей; 

7) титр раствора Т − количество граммов растворенного вещества, со-

держащихся в одном миллилитре раствора при 20°С. 
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Кроме понятий "разбавленный раствор" и "концентрированный рас-

твор", существуют понятия "насыщенный раствор" и "ненасыщенный рас-

твор", эти понятия неэквивалентны. 

Насыщенный раствор − равновесная система раствора с растворен-

ными веществами. Насыщенный раствор при данной температуре образует-

ся тогда, когда растворяемое вещество прекращает растворяться. 

К насыщенному раствору применяют понятие растворимости, т.е. 

способности вещества растворяться в том или ином растворителе, образуя 

насыщенный раствор. Мерой растворимости вещества в данных условиях 

служит концентрация его насыщенного раствора. Концентрацию насыщен-

ного раствора чаще всего выражают тремя способами: 

1) количеством граммов растворенного вещества в 100 граммах рас-
творителя – 

;
m

100m
R

ля-р

вав−=  

2) количеством граммов растворенного вещества в 1 л раствора – 

,
V

1000m
R вав−=  

где  V − объем раствора, выраженный в миллилитрах; 

3) количеством молей растворенного вещества в 1 л раствора, т.е. мо-

лярной концентрацией – 

,С
VM

1000m
R рар.насыщ

ва-в

вав
−

−
=

⋅
=  

где V − объем раствора, выраженный в миллилитрах. 

Нормальная концентрация раствора и его объем, пошедшие на взаи-

модействие с другим раствором, связаны следующей зависимостью: 

.CVCV
2H2H11 =  
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8.2. Экспериментальная часть  

8.2.1. Приборы и реактивы 
 

Весы  технохимические  с  разновесами,  цилиндры мерные вмести-

мостью  50,  100, 200, 300 мл, стаканы мерные вместимостью 50, 100, 200, 

300 мл, палочки стеклянные, воронки конические, колбы мерные вместимо-

стью 50, 100, 200, 250 мл, ареометры, концентрированные растворы HCI, 

HNO3, H2SO4, Н2Oдист, NaCI, K2Cr2O7, CuSO4·5H2O. 

 

8.2.2. Приготовление раствора соли заданного массового процента 
 

Задание. Необходимо приготовить X г раствора вещества У, массовый 

процент которого в растворе равен С %. 

Студенты получают индивидуальные задания, варианты которых 

приведены в табл.5. 

Таблица 5 

№ 
пп 

Задание Расчеты 

ρ, г/мл 
 

Масса 
рас-
твора 
Х, г 

Соль У 

Процент-
ная кон-
центрация 
С, % 

Количество, г 
Нормаль-
ность рас-
твора СН, 
моль/л 

раство-
ренного 
вещества 

рас-
тво-
рите-
ля 

0 300 NaCl 2,0 6 294 0,346 1,0125 
1 50 NaCl 3,5     
2 100 NaCl 4,5     
3 150 NaCl 3,0     
4 100 NaCl 2,5     
5 250 NaCl 2,0     
6 75 K2Cr2O7 2,5     
7 100 K2Cr2O7 0,75     
8 125 K2Cr2O7 2,0     
9 150 K2Cr2O7 1,5     
10 175 K2Cr2O7 0,5     
11 50 CuSO4·5H2O 5,0     
12 75 CuSO4·5H2O 4,0     
13 100 CuSO4·5H2O 4,5     
14 125 CuSO4·5H2O 3,0     
15 150 CuSO4·5H2O 2,5     
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Прежде всего следует рассчитать массу соли, необходимую для при-

готовления раствора с заданной массовой процентной концентрацией. За-

тем определить массу воды, необходимую для приготовления раствора. Так 

как плотность воды OH2
ρ  = 1 г/мл, то надо отмерить цилиндром нужный 

объем воды в миллилитрах, численно равный массе, выраженной в граммах. 

Затем взвесить рассчитанную массу соли, перенести ее в стакан требуемой 

вместимости, влить отмеренное количество воды и размешать до полного 

растворения соли. После приготовления раствора следует рассчитать его 

нормальную концентрацию, для этого потребуется измерить ареометром 

плотность раствора. 

Все полученные результаты представить в виде табл.5. 

 

8.2.3. Приготовление раствора кислоты заданной  

нормальной концентрации из концентрированной кислоты 

 

Задание. Необходимо приготовить X мл раствора кислоты У, нор-

мальность которой CН, исходя из концентрированного раствора этой кисло-

ты. Каждый студент получает индивидуальное задание. Варианты заданий 

приведены в табл.6. 

Для приготовления раствора необходимо измерить с помощью арео-

метра плотность раствора концентрированной кислоты. По значению изме-

ренной плотности определить в справочной таблице [5] массовый процент, 

затем рассчитать объем концентрированной кислоты, необходимый для 

приготовления X мл раствора этой кислоты заданной концентрации СH. 

Отмерить рассчитанное количество концентрированной кислоты с 

помощью градуированной пипетки. Перенести отмеренный объем в мерную 

колбу требуемого объема X и довести объем раствора дистиллированной 

водой до метки.  

Все полученные результаты представить в виде табл.6. 
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Таблица 6 

№ 
пп 

Задание 
Исходный рас-
твор концентри-
рованной кислоты 

Приготовление раствора 

Объем 
Х, мл 

Кислота 
У 

Нормаль-
ная кон-
центрация 
СН, моль/л 

ρ, мл 

Массовый 
процент 
кислоты  
С, % 

Необходимый 
объем концент-
рированной 
кислоты V, мл 

Довести 
раствор 
до объе-
ма Х, мл 

0 50 HCl 2,00 1,183 36 8,75 50 
1 100 HCl 0,75     
2 100 HCl 0,60     
3 200 HCl 0,50     
4 250 HCl 0,35     
5 50 HNO3 2,25     
6 50 HNO3 1,75     
7 100 HNO3 0,75     
8 100 HNO3 0,60     
9 200 HNO3 0,50     
10 250 HNO3 0,35     
11 50 H2SO4 4,00     
12 50 H2SO4 5,00     
13 100 H2SO4 2,50     
14 100 H2SO4 3,00     
15 200 H2SO4 1,50     

 

8.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

8.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. Рассчитать массовый процент раствора, полученного растворением 

80 г сахара в 160 г воды. 

2. Рассчитать массы хлорида натрия и воды, необходимые для приго-

товления 250 г 2,5 %-го раствора. 

3. Рассчитать массовый процент раствора, полученного смешением 

300 г 10 %-го раствора HCI и 400 г 20 %-го раствора HCI. 
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4. Какова массовая доля серной кислоты в процентах в растворе, по-

лученном смешением 200 г 10 %-го раствора серной кислоты и 100 г 5 %-го 

сульфата натрия ?  

5. Какая  масса  серной  кислоты  необходима для приготовления 2 л 

2-молярного раствора ? 

6. 250 мл раствора содержат 7 г КОН. Какова молярная концентрация 

этого раствора ? 

7. Какая  масса  фосфорной  кислоты  необходима для приготовления 

2 л  0,1 н раствора ? 

8. Сколько  миллилитров  96 %-го  раствора  серной  кислоты  (ρ = 

=1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты ? 

9. Определить  молярность  36,5 %-гo  раствора  соляной кислоты (ρ = 

=1,18 г/мл). 

10. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осаждения 

2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа (III)? 

11. Для  нейтрализации  20 мл  2-молярного  раствора  H2S04 необхо-

димо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

12. Какой объем 80 %-го раствора H2S04 (ρ = 1,72 г/мл) необходим для 

реакции с 200 мл I,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

13. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции оса-

ждения в виде А1(0Н)3 с 200 мл 0,6 н раствора AICI3 ? 

14. Смешали 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 6 %-го 

раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного осадка ?  

15. Для приготовления насыщенного раствора KCI при 40 оС (313 К) 

взято 50 г воды и 20 г KCI. Какова растворимость KCI в воде при данной 

температуре? 

16. В 300 г горячей воды растворено 219 г K2Cr2O7. Найти массу кри-

сталлов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 293 К. Известно, что растворимость K2Cr2O7, при 293 К равна 

13,1 г на 100 г H2O. 
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9. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Цель работы: ознакомиться с поведением электролитов в водных 

растворах. 

9.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 

Электролитическая диссоциация – распад молекул на ионы под дей-

ствием молекул растворителя. Электролиты – вещества, способные подвер-

гаться электролитической диссоциации. К электролитам относятся кислоты, 

соли и основания. 

Способность к электролитической диссоциации характеризуется сте-

пенью электролитической диссоциации α, т.е. отношением концентрации 

молекул, подвергшихся распаду на ионы, к концентрации всех молекул как 

продиссоциированных, так и непродиссоциированных: 

%.100
С

C

общ

продис
=α  

Степень диссоциации может быть выражена как в долях единиц, так и 

в процентах. 

Электролиты считают сильными при  α ≥ 30 %; к ним относятся неко-

торые кислоты (HCI, HN03, HMnО4, НСlO4, НI, НВг и др.), щелочи и боль-

шая часть солей. 

Запись электролитической диссоциации сильных электролитов: 

HCl → H+ + Cl̄  ; 

Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH̄ ; 

Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + −2
4SO3 . 

Для электролитов средней силы 3 <α < 30 %. К ним относятся, напри-

мер, H3PО4, Mg,(OH)2. Для слабых электролитов  α < 3 %. К слабым элек-

тролитам относятся некоторые кислоты (H2S, H2CO3, HCN, CH3COOH и 

др.), нерастворимые основания, а также NH4OH и H2O.  
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Запись электролитической диссоциации электролитов средней силы и 

слабых электролитов: 

H2CO3¯ �  H+ + HCO3¯; 

HCO3¯ � H+ + −2
3CO ; 

Cu(OH)2 � CuOH+ + OH̄ ; 

CuOH+ � Cu2+ + OH̄ , 

т.е. электролитическая диссоциация ступенчатая и обратимая. 

Количественно обратимые процессы в условиях установившегося 

равновесия можно описать с помощью константы равновесия. Так, для 

угольной кислоты: 

I ступень: H2CO3 � H+ + HCO3¯, 

;105,4
]COH[

]HCO[]H[
'Kq 7

32

3 −
−+

⋅==  

II ступень: −
3HCO � H+ + ,CO2

3
−  

.107,4
]HCO[

]CO[]H[
''Kq 11

3

2
3 −

−

−+

⋅==  

Для суммарного процесса:  H2CO3 � 2H+ + −2
3CO , 

''KqKq'
]COH[

]CO[]H[
Kq

32

3
2

общ
==

−+

 

(в квадратных скобках приведены равновесные молярные концентрации). С 

точки зрения электролитической диссоциации кислотой называют электро-

лит, образующий в растворе катионы водорода Н+ (точнее Н+ + Н2О → Н30
+ 

− катионы гидроксония), а основанием − электролит, образующий анионы 

гидроксила ОН¯. 

Амфотерные гидроксиды типа Ме(OН)n диссоциируют одновременно 

по типу основания и по типу кислоты: 
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H+ + HZnO2¯     �      Zn(OH)2    �    ZnOH+ + OH̄  

�                                          � 
+−

+ HZnO2
2                                       Zn2+ + OH̄  

при добавлении щелочи                      при добавлении кислоты 

H+ + OH̄   →  H2O                             H+ + OH̄  → H2O 

                  
и равновесие смещается влево             и равновесие смещается вправо 

Реакции в растворах электролитов между ионами с образованием 

наименее диссоциируемых веществ называют ионообменными реакциями. 

Уравнения ионообменных реакций, в которых реагирующие вещества пред-

ставлены в виде ионов, называют ионными уравнениями. Ионное уравнение 

отражает реальный процесс в ионообменных реакциях. Ионообменные ре-

акции протекают в сторону образования малодиссоциируемых веществ: 

слабых электролитов, нерастворимых веществ − осадков, газов, комплекс-

ных ионов. Например: 

1. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + 2NaCl; 
               (молекулярное уравнение) 

2Na+ + −2
4SO  + Ba2+ + 2Cl̄  → BaSO4 + 2Na+ + 2Cl̄ ; 

               (полное ионное уравнение) 

−2
4SO  + Ba2- → BaSO4. 

              (краткое ионное уравнение) 

2. Ca(OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O; 

Ca2+ + 2OH̄  + 2H+ + 2Cl̄  → Ca2+ + 2Cl̄  + 2H2O; 

H+ + OH̄  → H2O. 

3. Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2; 

2Na+ + −2
3CO + 2H+ + −2

4SO  → 2Na+ + −2
4SO  + H2O + CO2; 

−2
3CO + 2H+ → H2O + CO2. 

4. Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O; 

Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]
2+ + 2OH̄  + 4H2O. 
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9.2. Экспериментальная часть 

9.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор для проверки электропроводности раствора (рис.4), растворы 

сахара (1M), глюкозы (1M), глицерина (1M), HCI (1н), NaOH (1н), NaCI 

(1н), СН3СООНконц , CH3COOH (1н), NH4OH (1н), NH4OHконц, H2SO4 (1н), 

BaCl2 (1н), Na2SO4 (1н), H2SO4конц, Al2(SO4)3 (1н), ZnSO4 (1н), сухие соли − 

NH4Cl, NaCH3COO. 

Рис.4. Прибор для проверки электропроводности раствора: 
1 – исследуемый раствор;  2 – стакан химический;  3 – изолятор; 
4 – электрохимическая лампа накаливания;  5 – шнур с вилкой; 
6 – электроды 

9.2.2. Электропроводность растворов электролитов и неэлектролитов  

(демонстрационный опыт) 

Электрическая проводимость водных растворов электролитов обу-

словлена направленным движением ионов: катионов − к катоду, анионов − 

к аноду. Для различных веществ с одинаковой концентрацией сила элек-

трического тока является функцией степени электролитической диссоциа-

ции: чем выше α , тем больше сила тока, а значит, тем ярче загорается лам-

почка. По интенсивности свечения лампочки дается сравнительная оценка 

силы электролитов. 
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Диссоциация дистиллированной воды. Налить в стакан 30-50 мл ди-

стиллированной воды. Включить прибор в электрическую сеть. Почему 

лампочка не зажигается? Написать уравнение электролитической диссоциа-

ции воды. 

Электролиты и неэлектролиты. Последовательно наполнить ста-

каны растворами сахара, глюкозы, глицерина, HCI, NaOH и NaCI и изме-

рить электрическую проводимость. После каждого замера промыть дистил-

лированной водой электроды. Отметить зажигание лампочки в растворах 

электролитов. Указать вещества-электролиты и вещества-неэлектролиты. 

Написать уравнения электролитической диссоциации веществ-

электролитов. 

Электролиты сильные и слабые. Провести аналогичные исследова-

ния раствором HCI, NaOH, CH3COOH и NH4OH. Указать сильные и слабые 

электролиты. Написать уравнения их электролитической диссоциации. 

Зависимость степени диссоциации от концентрации электроли-

та. Проверить закон разбавления Освальда, согласно которому при разбав-

лении раствора слабого электролита степень его диссоциации увеличивает-

ся по формуле 

,
C

Kq
=α  

где Kq − константа диссоциации электролита; 

С − его молярная концентрация. 

Налить в стакан 10-15 мл СН3СООН концентрированной, опустить 

электроды, добавляя порциями дистиллированную воду, отметить интен-

сивность свечения лампочки. Опыт повторить с концентрированным 

NH4OH. Объяснить наблюдения. 

Образование сильного электролита из слабых.  В один стакан 

налить 20-30 мл СН3СООН (1н), в другой − 20-30 мл NH40H (1н). Измерить 

их электропроводность. Смешать оба раствора и измерить электропровод-

ность полученного раствора. Что наблюдается? Дать объяснения. Написать 

уравнения протекающей реакции и электролитической диссоциации полу-

ченного соединения. 
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9.2.3. Зависимость концентрации ионов водорода от степени 

электролитической диссоциации кислот 

Исследовать действие уксусной и соляной кислот одинаковой кон-

центрации (1н) на цинк. Для этого положить в две пробирки по кусочку 

цинка одинакового размера. Налить в первую пробирку 1-2 мл HCI, во вто-

рую – 1-2 мл CH3COOH. Наблюдать выделение газа. В какой пробирке и 

почему скорость выделения газа меньше ? Дать необходимые объяснения. 

Написать уравнения протекающих в пробирках реакций. 

 

9.2.4. Смещение ионного равновесия слабого электролита 

Влияние на диссоциацию слабой кислоты ее соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл СН3СООН (1н) и 2-3 капли метилоранжа. Отметить 

окраску индикатора. Чем она обусловлена ? В одну из пробирок добавить 

шпателем несколько кристалликов NaCH3COO. Встряхнуть содержимое до 

полного растворения внесенной соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнения электролитической диссоциации кислоты и 

соли. Показать смещение равновесия диссоциации СН3СООН, применив 

принцип Ле Шателье. 

Влияние на диссоциацию слабого гидроксида его соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл NН4OH (1н) и 2-3 капли фенолфталеина. В одну из про-

бирок добавить несколько кристалликов NH4CI или (NH4)2SO4. Встряхнуть 

несколько раз для растворения соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнение диссоциации NH4ОН и соли аммония. По-

казать смещение равновесия диссоциации NH4OH, применив принцип Ле 

Шателье. 
 

9.2.5. Ионообменные реакции 

Образование слабого электролита. В одну пробирку поместить не-

сколько кристалликов соли аммония и внести 1-2 мл концентрированной 

NaOH. В другую пробирку поместить несколько кристалликов ацетата 
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натрия и прибавить 1-2 мл концентрированной H2SO4. Подогреть поочеред-

но каждую пробирку. Отметить запах выделяющихся газов. 

Написать уравнения в молекулярном и ионном виде. 

Реакция нейтрализации. Поместить в пробирку 1-2 мл HCI (1н), до-

бавить несколько капель метилоранжа, а затем по каплям добавить NaOH 

(1н) до изменения окраски индикатора. Написать уравнение в молекуляр-

ном и ионном виде. 

Образование осадка. Налить в три пробирки по 1-2 мл раствора BaCI2 

(1н), добавить по 1-2 мл: в первую – Na2SO4 (1н), во вторую − H2SО4 (1н), в 

третью – Al2(SO4)3 (1н). 

Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 
 

9.2.6. Амфотерные электролиты 

Налить в пробирку 2-3 мл ZnSO4 (1н) и добавить по каплям NaOH 

(1н) до появления осадка. Содержимое пробирки разделить на две пробир-

ки. В первую добавить NaOH, во вторую − HCI (1н) до исчезновения осад-

ков. Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

9.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

9.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCI, КОН, 

C2H5ОH, СH3COOH, C5H13O6, CHCl3, HBr. 

2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые электро-

литы: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)2, KHCO3, NaH2PO4, CuOHCl, 

Fe(OH)2Br. Написать уравнения электролитической диссоциации. 
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3. Написать математическое выражение констант диссоциации сле-

дующих веществ: H3P04, Mn(OH)2, Fe(0H)3, HCN, H2S, NH4OH. 

4. Какова концентрация ионов С1¯ и Са2+ в 0,1 М растворе CaCI2, если 

степень диссоциации СаС12 65 % ? 

5. В каком из растворов концентрация ионов водорода выше: 0,001 М 

раствор HN03 и I М раствор CH3COOH ? 

6. Рассчитать концентрацию ионов Н+ в 0,4 М растворе H2S . 

7. Рассчитать константу диссоциации НСN, зная степень ее диссоциа-

ции, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

8. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций:  

CuSO4 + H2S → ; Fe(OH)2NO3 + HNO3 → ; 

NaHCO3 + NaOH → ; Fe(OH)2NO3 + KOH → ; 

CH3COOH + KOH → ; KCN + H2SO4 → ; 

(NH4)2SO4 + NaOH → .  

 

10. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9 

ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ. 

рН-МЕТРИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Цель работы: получить четкое представление о реакции среды, ме-

тодах ее определения; с помощью индикаторов и рН-метра изучить меха-

низм гидролиза различных солей. 
 

10.1. Краткие теоретические сведения [1, 2] 

10.1.1. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель 
 

Процесс диссоциации воды на ионы носит название аутопротолиза. 

Вода диссоциирует на ионы как слабый электролит: 

H2O  �  H+ + OH̄ ; 
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.108,1
]OH[

]OH[]H[
Kq 16

2

−
−+

⋅==  

Более точно диссоциация протекает следующим образом:  

Н2O + Н2O  �  Н3O
+ + ОН¯, 

где Н3О
+ – ион гидроксония. 

Произведение концентрации ионов водорода и ионов гидроксила в 

любом растворе есть величина постоянная. При 22°С [H+]·[OH¯] = 10-14. Это 

произведение носит название ионного произведения воды. От величины 

[H+] и сопряженной с ней [OH¯] зависит кислотность или щелочность сре-

ды. 

Нейтральная среда раствора  [H+] = [OH¯]  = 10-7 моль/л; кислая среда 

раствора [Н+] > 10-7 моль/л или [OH¯] < 10-7 моль/л; щелочная среда раство-

ра [H+] < 10-7 моль/л или [OH¯] > 10-7 моль/л. 

Количественной характеристикой кислотности среды является водо-

родный показатель рН, равный отрицательному значению логарифма кон-

центрации ионов водорода: 

рН = − lg [Н+]. 

Аналогично существует гидроксильный показатель рОН: 

рОН = − lg [OH¯]. 

Известно, также, что рН + рОН = 14. В нейтральной среде рН = рОН = 7, в 

кислой среде рН < 7, а рОН > 7, в щелочной среде рН > 7, а рОН < 7. 
 

10.1.2. Определение значения рН 
 

Традиционный способ наиболее простой, однако с низкой точностью 

− это способ определения рН с помощью индикаторов − веществ, меняю-

щих окраску в зависимости от концентрации ионов водорода. 

Индикаторы характеризуются интервалом рН перехода окраски. 

Наиболее широко используют индикаторы, приведенные в табл.7. 
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Таблица 7 

 

Индикатор 
Среда (цвет и интервал рН) 

кислая нейтральная щелочная 

Метилоранж 
Оранжевый (4>pH>3,1) 
Красный (pH < 3,1) 

Желтый Желтый 

Лакмус Красный (pH < 5) 
Фиолетовый 

(8>pH>5) 
Синий (pH>8) 

Фенолфтале-
ин 

Бесцветный Бесцветный 
Бледно-розовый (pH>8) 
Малиновый (pH>9,8) 

 
Часто пользуются индикаторной бумагой, на которую наносят инди-

катор. Универсальная индикаторная бумага может менять цвет в широком 

интервале рН, например, от рН = 1 до рН = 14. 

Второй способ − это определение рН с помощью прибора, он характе-

ризуется высокой точностью. В лабораториях используют приборы  рН-340, 

рН-262, ЭВ-74 и др. 

Датчиком величины рН раствора (индикаторным электродом) служит 

стеклянный электрод, мембранная ЭДС которого зависит от концентрации 

ионов водорода в растворе. Внутри стеклянного электрода находится кон-

тактный электрод − серебряная проволока, покрытая тонким слоем хлорида 

серебра, опущенная в стандартный 0,1 М раствор HCI. 

Разность потенциалов, возникающая на стеклянной мембране, являет-

ся функцией разности концентрации ионов водорода в стандартном и ис-

следуемом растворе. Потенциал стеклянного электрода сравнивается по-

тенциометрически с потенциалом стандартного хлорсеребряного насыщен-

ного электрода сравнения (рис.5). 

Элементы измерительной схемы прибора и электронный усилитель, с 

которыми связан датчик ДЛ-02, размещены в металлическом корпусе. Все 

ручки управления выведены на наклонную лицевую панель, на которой 

установлен милливольтметр со шкалой рН = 1-14. Предусмотрена возмож-

ность ручной и автоматической компенсации измерения характеристик 

электродной системы при измерении температуры раствора. Настраивают 

рН-метр по буферным растворам. 
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Рис. 5. Датчик ДЛ-02: 

1 − штанга с треногой; 2 − стандартный хлорсеребряный электрод; 

3 − бачок с насыщенным раствором KCI; 4 − защитные экраны; 

5 − стеклянный электрод; 6 − электролитический ключ; 

7 − стаканчик с исследуемым раствором; 8 − столик 
 

10.1.3. Гидролиз солей 
 

Гидролизом солей называется взаимодействие ионов соли с водой, 

приводящее к образованию малодиссоциируемых веществ. 

В результате гидролиза солей меняется концентрация ионов Н+ или 

ОН¯, поэтому растворы многих солей показывают кислую или щелочную 

реакцию среды. 

По отношению к гидролизу различают несколько типов солей: 

1) Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кис-

лотой (протекает частично): 

а) Анион слабой кислоты одновалентен:  

CH3COONa + H2O � CH3COOH + NaOH,  

в ионном виде 

CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + OH̄ .  

2

6

3

14

5

7

8

ДЛ-02
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В растворе накапливаются ионы ОН¯, рН > 7, среда щелочная. 

б) Анион слабой кислоты многовалентен, гидролиз протекает ступен-
чато: 

I ступень – Na2C03 + H2O � NaHCO3 + NaOH, 

−2
3CO + H2O � HCO3¯ + OH̄ ;     pH > 7; 

II ступень обычно в нормальных условиях не протекает, она возможна 

в определенных условиях (нагревание, разбавление):  

NaHCO3 + H2O � H2CO3 + NaOH; 

HCO3¯ + H2O � H2CO3 + OH̄ . 

Количественной мерой гидролиза является константа гидролиза. Для 

первого типа солей 

.
K

K
K

кисл.сл

OH
гидр

2=  

2) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кис-

лотой: 

а) Катион слабого основания одновалентен: 

NH4Cl + H2O � NH4OH + HCl; 

NH4
+ + H2O � NH4OH + H+.  

В растворе накапливаются ионы Н+, рН < 7, среда кислая. 

б) Катион слабого основания многовалентен, гидролиз протекает сту-

пенчато, преимущественно по I ступени: 

I ступень – ZnCl2 + H2O � ZnOHCl + HCl; 

Zn2+ + H2O � ZnOH+ + H+. 

При определенных условиях (повышение температуры, разбавленные 

растворы) гидролиз может частично идти и по II ступени:  

II ступень – ZnOHCI + H2O �  Zn(OH)2 + HCI; 

ZnOH+ + H2O � Zn(OH)2 + H+. 
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Для второго типа солей 

.
K

K
K

осн.сл

OH
гидр

2=  

3) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кисло-

той, протекает в значительной степени: 

NH4CH3COO + H2O � CH3COOH + NH4OH; 

NH4
+ + CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + NH4OH. 

рН раствора близок к 7 и зависит от силы кислоты и основания: 

.
KK

K
K

осн.слкисл.сл

OH
гидр

2=  

Иногда в случае образования осадка и газа гидролиз протекает до полного 

разложения соли, например: 

Cr2S3 + 6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2S. 

4) Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой, гид-

ролизу не подвергаются, например: 

NaCI + Н2О �; 

Na+ + Cl̄  + Н2О � . 

Так как в продуктах реакции нет слабого электролита, то равновесие 

полностью смещено влево, т.е. гидролиз не происходит, раствор нейтрален, 

рН = 7. 
 

10.2. Экспериментальная часть 

10.2.1. Приборы и реактивы 
 

Химические стаканы вместимостью 50 мл; рН-метр; Al2(SO4)3 (0,1н), 

СН3СООН (0,1 н), NH4OH (0,1 н), CH3COONa (0,1 н), NH4Cl (0,1 н), Na2CО3 

(0,1 н), Н2ОДИСТ, ZnCl2 (0,1 н),  NaNО3  (0,1 н). 
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10.2.2. Окраска индикаторов в различных средах 
 

Налить в шесть пробирок по 2-3 мл дистиллированной воды и доба-

вить в две из них раствор лакмуса, в две другие – метилоранж, в две по-

следние − фенолфталеин (по несколько капель). Записать окраску индика-

торов в нейтральной среде. Добавить в пробирки с разными индикаторами 

по несколько капель щёлочи, в другие три пробирки – по несколько капель 

раствора соляной кислоты. Записать результаты в виде табл.7. 
 

10.2.3. Гидролиз солей. Определение рН среды с помощью рН-метра 
 

Вначале подготовить рН-метр к работе: 

1.  Подключить рН-метр в сеть 220 В с помощью сетевого шнура, 

включить прибор, повернуть ручку "Сеть" по часовой стрелке, при этом за-

горается контрольная лампочка. Прибору дать прогреться в течение 30 мин. 

2.  Ручку "Температура раствора" установить на значение температу-

ры исследуемого раствора. Переключатель "Размах" зафиксирован в поло-

жении "15 рН". 

3. Проверку и настройку рН-метра провести по одному из стандарт-

ных буферных растворов (например, с рН = 1,68; 3,56; 4,06; 6,86; 9,22). 

Применять буферный раствор, рН которого находится в том же диапазоне 

измерения, что и рН исследуемого раствора. Перед каждым погружением в 

стандартный или исследуемый раствор электроды тщательно промыть ди-

стиллированной водой и чрезвычайно осторожно удалить избыток воды с 

их поверхности фильтровальной бумагой. В стакан налить стандартный бу-

ферный раствор с соответствующим значением рН и опустить в него элек-

троды. 

4. Переключатель "Пределы измерения" установить на соответству-

ющий диапазон измерения (например, в положение 1-2 рН, если буферный 

раствор имеет рН = 1,68 и т.д.). Переключатель "Размах" перевести в поло-

жение "3рН". Ручкой потенциометра "Еи" установить стрелку прибора на 
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деление шкалы, отвечающее значению рН стандартного раствора. Пере-

ключатель "Размах" установить снова в положение "15рН". 

5. Проверить показания прибора по стандартным буферным раство-

рам: 4,06 – на диапазоне 2-5 рН; 6,88 – на диапазоне 5-8 рН; 9,22 – на диапа-

зоне 8-11 рН. Проверить показания прибора по буферным растворам 1,66 и 

9,22 рН на диапазоне 1-14 рН. 

6. Для измерения рН исследуемого pacтвора поместить электроды в 

стакан, отметить показания стрелки по нижней шкале и после установления 

переключателей "Пределы измерений" и "Размах" на соответствующих 

диапазонах рН провести отсчет по верхней шкале прибора. 

7. По окончании работы выключить прибор и отключить его от сети. 

Электроды промыть Н2Одист и оставить в Н2Одист. В пять стаканов налить по 

10-15 мл: в первый стакан − Na2CO3 (0,1 н), во второй − NaCH3COO (1 н), в 

третий − NH4CI (0,1 н), в четвертый − ZпС12  (1 н), в пятый − NaNO3 (0,1 н). 

Измерить значения рН этих растворов с помощью рН-метра. Какие из 

исследуемых солей подвергаются гидролизу ? Составить уравнения гидро-

лиза в молекулярном и ионном виде. 
 

10.2.4. Взаимное усиление гидролиза солей 
 

К 5-6 каплям сульфата алюминия прибавить такой же объем карбона-

та натрия. Какой газ выделился и какой образовался осадок? Написать 

уравнение совместного гидролиза данных солей в молекулярном и ионном 

виде. 
 

10.2.5. Влияние температуры на гидролиз 
 

К раствору ацетата натрия прилить 1-2 капли фенолфталеина. Заме-

тить интенсивность окраски индикатора. Нагреть пробирку с раствором до 

кипения. Как изменилась интенсивность окраски индикатора? Объяснить 

полученный результат. Написать уравнения гидролиза в молекулярном и 

ионном виде. 
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10.3. Содержание отчета 
 

1. Название лабораторной работы. 

2. Ее цель. 

3. Отчет по опыту 10.2.2 представить в виде табл.7. Отчет по опыту 

10.2.3 должен описывать устройство, принцип и порядок работы рН-метра, 

данные по рН различных солей представить в виде таблицы, составить 

уравнения гидролиза в молекулярном и ионном виде.  
 

10.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Каково значение рН раствора, концентрация ионов ОН¯ которого 

равна 10 моль/л ? 

2. Какова концентрация ионов водорода и ионов гидроксила раствора, 

рН которого равен 6,3 ? 

3. Определить рН растворов сильных электролитов: 

а) 0,1 М раствора HN03 (α = 0,92); 

б) 0,01 М раствора КОН' (α = 0,93). 

4. Определить рН 0,6 М раствора HCI (Кq, = 3,2·10-8).  

5. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих 

солей: СН3СOОК, NaCN, K3PO4, NH4CI, CuCI2, A12(SO4)3, NH4N03, Na2C03, 

AI 2S3, KCI, FeS04. Указать характер среды водных растворов этих солей. 

6. Рассчитать константу гидролиза и рН водных растворов следующих 

солей: 

а) 0,2 М раствор CH3COONa; 

б) 0,05 М раствор NH4CI. 

7. Написать уравнение совместного гидролиза двух солей: Cr2(SO4)3 и 

Na2S. 
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11. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 10 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с особенностями окислительно-

восстановительных реакций, с важнейшими окислителями и восстановите-

лями, приобрести навыки расстановки коэффициентов двумя методами. 
 

11.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Химические реакции, сопровождающиеся изменением степени окис-

ления элементов, называются окислительно-восстановительными (ОВР). 

Под степенью окисления понимают условный заряд атома, который опре-

деляется числом общих электронных пар, смещенных от одного элемента 

(знак «плюс») к другому (знак «минус»). Если электронные пары не смеще-

ны, степень окисления равна нулю. 

Процесс отдачи электронов в химическом процессе, приводящий к 

повышению степени окисления элемента, называется окислением, а эле-

мент, теряющий электроны, − восстановителем. В роли восстановителей 

могут выступать нейтральные атомы металлов (К, Na, AI, Mg, Zn и др.), 

элементарные отрицательные ионы (I¯, Br̄ , Cl̄ , S2- и др.), а также сложные 

анионы, молекулы, катионы металлов, в которых элемент проявляет одну из 

низких степеней окисления ++−−− 22
222

2
3 Zn,Fe,SO,CrO,NO,SO( и т.п.). 

Процесс принятия электронов, приводящий к понижению степени 

окисления элемента, называется восстановлением, а элемент, принимаю-

щий электроны, − окислителем. В роли окислителя выступают простые ве-

щества, образованные неметаллами (F2, O2, CI2, Br2, I2, S и др.); катионы ме-

таллов, проявляющие одну из высоких степеней окисления (Fe3+, Мп
4+, Sn4+, 

Pb4+ и др.), а также сложные анионы, содержащие элемент с максимальной 

степенью окисления −−−− 2
7243

2
4 OCr,MnO,NO,SO(  и т.п.).  
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Для расстановки коэффициентов в ОВР необходимо помнить основ-

ные положения теории окислительно-восстановительных реакций: 

1) без процесса окисления невозможен процесс восстановления; 

2) количество потерянных электронов должно быть равно количеству 

принятых; 

3) количество одноименных атомов в левой части уравнения должно 

быть равно количеству таких же атомов в правой части этого уравнения . 

Существует два метода расстановки коэффициентов: метод электрон-

ного баланса и метод электронно-ионного баланса (метод полуреакций ). 

Последовательность решения ОВР методом электронного баланса та-

кая. 

1. Определение степени окисления всех элементов в левой и правой 

частях схемы реакции и выявление элементов, изменивших степень окисле-

ния. 

2. Составление схемы перехода электронов, нахождение окислителя и 

восстановителя. 

3. Подобрать множители так, чтобы число отданных и принятых 

электронов было одинаковым. 

4. Расстановка коэффициентов перед окислителем и восстановителем 

и продуктами их восстановления и окисления, затем – перед элементами, не 

изменившими степени окисления: катионами металлов, анионами кислот-

ных остатков, атомами водорода. Проверка правильности решения − по 

числу атомов кислорода. 

Например: 

,OHS)SO(CrSOHSHOCrK 2
0

34

3

242

2

2

6

722 ++→++
+−+

 

2Cr+6  + 6e  =  2Cr+3                   1  −  восстановление; окислитель 

S-2  −  2e  =  S0                                 3  −  окисление; восстановитель 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

 

     6 
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Особенности электронно-ионного уравнения заключаются в том, что 

подбор коэффициентов производится на основании составления полуреак-

ций процесса окисления и восстановления. Для этого составляются: 

I) ионное уравнение реакции с учетом силы электролита и раствори-

мости веществ:  

;OHSOK2SSO3Cr2SOH2SHOCrK2 2
2
4

2
4

32
42

2
72 +++++→++++ −+−+−+−+

           
2) полуреакции:  

−2
72OCr + 14Н+ + 6ē = 2Cr3+ + 7H2O         1 − восстановление; окислитель 

H2S  −  2ē  =  S + 2H+                                3 − окисление; восстановитель; 

3) ионное уравнение с коэффициентами: 

−2
72OCr + 14Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S + 6H+; 

−2
72OCr + 8Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S; 

4) полное молекулярное уравнение: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4Н2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

Для составления полуреакций необходимо знать правила стяжения: 

1. В кислой среде недостаток кислорода компенсируется молекулами 

воды; в противоположной стороне ставятся катионы водорода. 

2. В щелочной среде недостаток кислорода восполняется ионами 0Н¯, 

в противоположной стороне записывается вода. 

3. В нейтральной среде: 

а) если кислорода меньше слева, то применяется правило кислой сре-

ды (слева Н20, справа Н+); 

б) если кислорода меньше справа, то применяется правило щелочной 

среды (слева Н20, справа 0Н¯). 

 

     6 
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11.2. Экспериментальная часть 

11.2.1. Приборы и реактивы 
 

0,5 н растворы веществ: Cr2(S04)3; КМпО4; K2Cr2О7; Na2SO4; NaNО2, 

КI; 3%-й раствор Н202; 6 н NaOH; H2S04 (1:1). 
 

11.2.2. Окисление ионов Cr3+ перекисью водорода 
 

В пробирку налить 2-4 капли раствора соли Cr2(SO4)3, прибавлять 

раствор NaOH до тех пор, пока выпавший первоначально осадок не раство-

рится. К полученному хромиту в щелочной среде добавить несколько ка-

пель раствора Н202. Раствор нагреть до изменения окраски. Составить схему 

реакции и уравнять одним из методов. Сделать вывод о влиянии степени 

окисления на функцию восстановителя. 

11.2.3. Окисление ионов Fe2+ ионами MnO4¯̄̄̄ в кислой среде 

 

В пробирку налить 5-6 капель раствора перманганата калия KMnO4 и 

столько же раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). Затем по каплям прилить 

раствор соли железа FeSO4 до полного обесцвечивания раствора. Реакция 

выражается схемой: 

MnO4¯ + H+ + Fe2+ → Fe3+ + Mn2+ + H2O. 

В обесцвеченный раствор добавить несколько капель раствора рода-

нида калия KCNS. Появление кроваво-красной окраски, характерной для 

раствора Fe(CNS)3, доказывает, что ионы Fe2+  
окислились в ионы Fe3+. Со-

ставить полное уравнение реакции. Указать окислитель и восстановитель. 
 

11.2.4. Окислительные свойства дихромата калия 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и добавить такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В 

первую пробирку прилить 4-5 капель раствора соли железа FeSO4, во вто-

рую – 4-5 капель раствора сульфита натрия Na2SO3, в третью – 4-5 капель 

нитрита натрия NaNO2, в четвертую – 4-5 капель иодида калия KI. 
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11.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

11.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

I. Какие из перечисленных реакций можно отнести к окислительно-

восстановительным: 

K2S04 + BaCI2 →. KC1 + BaS04 ; 

FeCI2 + SnCI4 → FeCI3 + SnCI2; 

Zn + HN03  →  Zn(N03)2 + NO + H2O; 

AI(0H)3 + NaOH  →  Na[AI(0H)4] ? 

2. Уравнять следующие схемы химических реакций : 

Fe + H2SО4конц → Fe2(SО4)3 + SО2 + H2О; 

Mg + HNО3разб  → Мg(NО3)2 + NH4NО3 + H2O; 

AI + KOH + H20 -—  К[А1(OH)4] + H2 ; 

Cr203 + KN03 + KOH → K2CrO4 + KN02 + H2O ;   

NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2Cr04 + NaBr + H2O;  

K2Cr2O7 + KN02 + H2S04 → Cr2(S04)3 + KN03 + K2S04 + H2O;  

K2Cr207 + HCI → CrCI3 + CI2 + КСl + H2O;  

KMnO4 + H2S + H2S04 → MnS04 + S + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + Na2S03 + H2O →  MnO2 + Na2SO4 + KOH;  

KMnO4 + FeS04 + H2S04 → MnS04 + Fe2(S04)3 + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + KNO2 + KOH → K2MnO4 +KN03 + H2O. 

3. Рассчитать, сколько граммов KN02 можно окислить в присутствии 

H2S04 с помощью 30 мл 0,01 M раствора KMnO4. 

4.Определить, какой объем 0,2 М раствора I2 можно восстановить 4 г 

H2S. 
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12. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 11 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ 
 

Цель работы: ознакомиться с работой гальванических элементов.  
 

12.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

При погружении металла в раствор на поверхности раздела возникает 

разность потенциалов за счет гидратации ионов металла и перехода их в 

раствор:  

Me + mH20 � [Ме
+n] · mH2O + nē. 

Разность потенциалов возникающего двойного электрического слоя 

называется электродным потенциалом, а после установления равновесия − 

равновесным электродным потенциалом. Его величина зависит от восста-

новительной активности металла, энтальпии гидратации, температуры и 

концентрации ионов металла в растворе. Определить величину электродно-

го потенциала металла прямым измерением невозможно. Поэтому исполь-

зуют компенсационный метод измерения. Для этого составляют гальвани-

ческий элемент из исследуемого металла, погруженного  в раствор своей  

соли  с концентрацией ионов металла 1 моль/л, и нормального водородного 

электрода. 

Прибор, в котором химическая энергия окислительно-

восстановительных процессов превращается в энергию электрическую, 

называется гальваническим элементом. Электродный потенциал нормаль-

ного водородного электрода принимается за нуль. Разность потенциалов 

гальванического элемента, у которого один полуэлемент − стандартный во-

дородный электрод, а другой − металл в растворе своей соли, принимается 

за стандартный электродный потенциал металла  ).E( o
Me/Me n+ Схема галь-

ванического элемента изображается так: 

Ме/Ме
+n // 2Н+/Н2. 



 62

Если металл активный, то он выполняет роль анода, а водородный 

электрод − роль катода: 

A (−);   Me − nē  → Ме
+n; 

К (+);   2Н+ + 2ē → Н2. 

Стандартный электродный потенциал такого металла принимается со 

знаком "минус", а для металла, выполняющего роль катода, − со знаком 

"плюс". 

А (−):   Н2 − 2ē → 2Н+ 

К (+);   Ме
+n; + nē  →Meo. 

Ме
+n + Н2 = Ме° + 2Н+ 

Располагая металлы по возрастанию их стандартных потенциалов, 

получают электрохимический ряд напряжения металлов: 

Li/Li + К/К+ Са/Са2+ Na/Na+ Mg/Mg2+ AI/AI 3+ Мn/Мn2+ Zn/Zn2+ 

-3,02 -2,92 -2,87 -2,71 -2,37 -1,7 -1,05 -0,76 
 

Fe/Fe2+ Ni/Ni2+ Sn/Sn2+ Pb/Pb2+ H2/2H+ Cu/Cu2+ Ag/Ag+ 

-0,44 -0,25 -0,13 -0,126 0 +0,34 +0,8 

Чем более отрицательный потенциал, тем сильнее восстановительные 

свойства металлов. Чем правее расположен металл в ряду напряжений, тем 

более сильными окислителями являются ионы металла.  

При работе гальванических элементов роль анода выполняет металл, 

расположенный в ряду напряжений левее, а катода − правее. Если условия 

отличаются от стандартных, то для расчета электродного потенциала поль-

зуются уравнением Нернста: 

,Clg
n

059,0
EE o

+=  

где  Е  – потенциал металла, помещенного в раствор своей соли, В; 

Е
о – стандартный электродный потенциал металла, В; 

n − число электронов, участвующих в данной электродной полуреак-

ции; 

С  − концентрация ионов металла, моль/л. 



 63

ЭДС гальванического элемента определяется по формуле  

ЭДС = Ек - Еа . 

12.2. Экспериментальная часть 

12.2.1. Приборы и реактивы 
 

Два батарейных стакана вместимостью по 200 мл, медная и цинковая 

пластины, U-образная трубка, заполненная раствором KCI с агар-агаром, 

потенциометр Р-307, нормальный элемент Вестона, растворы CuS04 (1 M), 

ZnSO4 (1 M), CuS04 (0,1 M), ZnS04 (0,1 М). 
 

12.2.2. Измерение ЭДС элемента Якоби-Даниэля 
 

1. Собрать гальванический элемент по схеме (рис.6): 

Zn / ZnS04 (1 M) // CuS04 (1 M) / Сu . 

Для этого сосуды промыть дистиллированной водой и наполнить до 

метки: один сосуд – 1 М раствором ZnS04, другой − 1 M раствором CuS04. 

Вставить в раствор ZnS04 цинковый электрод, а в раствор CuS04 -медный, 

растворы соединить электролитическим мостиком. 

2.К зажимам 1 (X1) или 2 (X2) подключить электроды исследуемого 

элемента, соблюдая полярность . 

3. Переключатель 21 установить в положение X1 или X2 в зависимо-

сти от того, к каким зажимам подключены электроды исследуемого элемен-

та. 

4. Включить дополнительное сопротивление нажатием кнопки 18 и 

последовательным вращением ручек 6, 7, 8, 9, 10, 11 декадных переключа-

телей произвести грубое уравновешивание (компенсирование) ЭДС иссле-

дуемого элемента до установления стрелки гальванометра в нулевое поло-

жение.  

5. Выключают кнопку 18 и включают кнопку 19, последовательным 

вращением указанных выше ручек декадных переключателей производят 

точное уравновешивание ЭДС исследуемого элемента. 
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6. Значение ЭДС исследуемого элемента отсчитывают по цифрам в 

окошках 12-17. Для этого цифровые значения в окошках умножают на 

множитель, стоящий у окошка, и полученные данные суммируют. 
 

Рис. 6. Панель потенциометра Р-307: 

1 и 2 – зажимы исследуемого гальванического элемента (X1 и Х2); 3 – зажи-

мы гальванометра: 4 – зажимы нормального элемента (НЭ); 5 – зажимы ба-

тарей (Б); 6-11 – ручки декадных переключателей; 12-17 – числовые значе-

ния ЭДС для шести декадных сопротивлений; 18 – кнопка для включения 

дополнительного сопротивления; 19 - кнопка для включения декадных со-

противлений; 20 - кнопка для успокоения колебания стрелки гальванометра; 

21 – ручка переключателя для включения нормального элемента и исследу-

емого элемента; 22 – ручка переключателя для установки числового значе-

ния ЭДС нормального элемента при заданной температуре; 23 и 24 – ручки 

для грубой настройки потенциометра по рабочему току; 25 и 26 – ручки для 

точной настройки потенциометра по рабочему току 
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Результаты измерения заносят в табл.8. 

Таблица 8 

Элемент 
ЭДС элемента, В Ошибка 

Еэкс Етеор 
абсо-
лютная 

относи-
тельная 

Zn/ZnS04 (1 M)//CuS04 (1 M)/Сu     

Zn/ZnS04 (0,1 M)//CuS04 (0,1 M)/Сu     

7. Из сосуда выливают 1 М раствор ZnS04 и 1 M раствор CuSO4, элек-

троды промывают дистиллированной водой, а затем сосуды заполняют до 

метки 0,1 М растворами ZnSО4 и CuSO4. ЭДС элемента измеряют компен-

сационным методом. 

Обработка результатов 

1. Вычислить теоретическое значение ЭДС элементов, приведенных в 

таблице, по уравнению Нернста. 

2. Вычислить абсолютную ошибку по формуле ∆Е = Еэкс − Етеор. 

3. Рассчитать относительную ошибку ЭДС элемента по уравнению 

.
E

100E
E%

теор

⋅∆
=∆  

 

12.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

12.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

I. Написать схему гальванического элемента, в основе работы которо-

го лежит окислительно-восстановительная реакция: 

Pb(NO3)2 + Fe → Fe(NO3)2 + Pb. 
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2. При какой концентрации ионов Zn2+ (моль/л) потенциал цинкового 

электрода будет на 0,015 В меньше его стандартного электродного потен-

циала (ответ 0,3 моль/л)? 

3. Марганцевый   электрод   в  растворе  его  соли  имеет   потенциал  

-1,236 В. Вычислить концентрацию ионов Мn2+  (в молях на литр). 

4. Составить схему, написать уравнения электродных процессов и 

вычислить ЭДС медно-никелевого гальванического элемента, в котором 

[Сu2+] = 0,01 моль/л, a [Ni2+] = 0,1 моль/л. 

5. Составить схемы двух гальванических элементов, в одном из кото-

рых медь была бы катодом, а в другом − анодом. Написать для каждого из 

этих элементов уравнения реакций, протекающих на катоде и аноде. 

6. При какой концентрации ионов Сu2+ (моль на литр) значение по-

тенциала медного электрода становится равным стандартному потенциалу 

водородного электрода ? 

7. Какой гальванический элемент называется концентрационным ? 

Составить схему, написать уравнения электродных процессов и вычислить 

ЭДС гальванического элемента, состоящего из серебряных электродов, 

опущенных: первый − в 0,01 н, а второй − в 0,1 н растворы AgNO3. 

 

13. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 12 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

Цель работы: рассмотреть механизм и условия протекания электро-

химической коррозии, провести сравнение с химической коррозией. 
 

13.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Коррозией называют разрушение металла под действием окружаю-

щей среды. Коррозия по механизму протекания делится на химическую и 

электрохимическую. Химическая коррозия возникает при взаимодействии 

металлов с сухими газами или жидкостями, не являющимися электролита-
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ми. Почти все металлы при повышенной температуре реагируют с кислоро-

дом, галогенами, серой, сернистым газом. Примеры химической коррозии: 

4Fe + 3 O2 → 2Fe2O3 ; 

2Fe + 3CI2 → 2FeCI3. 

Большинство металлов, соприкасаясь с электролитом − водными рас-

творами солей, кислот, оснований, способны проводить электрический ток. 

Так как в машиностроении применяются неоднородные металлы (сплавы), 

содержащие примеси, то создаются условия для работы гальванического 

элемента. В возникшей микрогальванопаре роль анода выполняет участок с 

более отрицательным электродным потенциалом, а катода − с более поло-

жительным потенциалом. Анодные участки гальванических пар подверга-

ются разрушению, а на катодных участках происходит восстановление 

окислителей − деполяризаторов. Наиболее часто встречаются два вида ка-

тодного процесса: 

1) восстановление ионов водорода − коррозия с водородной деполя-

ризацией: 

2Н+ + 2е → Н2 ; 

2) восстановление молекул кислорода в нейтральной, щелочной сре-

дах:  

O2 + 2Н2O + 4ē = 4OН¯ 

и в кислой среде: 

02 + 4Н+ + 4ē = 2Н2O. 

Это коррозия с кислородной деполяризацией. Типичным случаем 

коррозии с поглощением кислорода может служить ржавление техническо-

го железа (чугунов) во влажном воздухе. Роль анода выполняет железо, 

o
Fe/Fe 2E

+
=-0,44В, а катода − цементит Fe3С, электродный потенциал кото-

рого более положителен. 

Анод:  Fe° − 2ē → Fe2+. 

Катод: (Fe3C) : O2 + 2H2O + 4ē = 4OН¯.  
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Продуктом коррозии является гидроксид железа (II), постепенно 

окисляющийся до гидроксида железа (III): 

Fe2+ + 2OH̄  = Fe(OH)2; 

4Fe(OH)2 + O2 + 2Н2O = 4Fe(OH)3. 

Все применяемые способы защиты от коррозии можно разделить на 
три группы: 

1) различные покрытия (металлические, неметаллические, химиче-

ские); 

2) обработка среды, в которой находится металл (ингибиторы);  

3) электрохимические методы (протекторная, катодная защиты). 

 

13.2. Экспериментальная часть 

13.2.I. Приборы и реактивы 

 

Растворы: HCI (0,1н), Н2S04 (2н), K3[Fe(CN)6]; металлы: Zn, Сu, AI, Fe, 

Sn. 

13.2.2. Влияние образования гальванической пары  

на коррозию металла 
 

1. Налить в пробирку немного 0,1н раствора соляной кислоты и по-

грузить в него кусочек цинка. Что наблюдается? Составить уравнение реак-

ции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к цин-

ку. Выделяется ли водород на меди? Прикоснуться в растворе проволочкой 

к цинку и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что является като-

дом и что анодом в данной гальванической паре? Составить уравнения 

электродных процессов при коррозии. В каком случае процесс протекает 

интенсивнее? 

2. Налить в пробирку немного 2н раствора серной кислоты и погру-

зить в него кусочек алюминия. Что наблюдается ? Составить уравнение ре-

акции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к 

алюминию. Выделяется ли водород на меди ? Прикоснуться в растворе про-
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волочкой к алюминию и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что 

является катодом и что анодом в данной гальванической паре? Составить 

уравнения электродных процессов при коррозии. 

13.2.3. Коррозия оцинкованного и луженого железа 
 

B две пробирки налить до половины объема дистиллированной воды 

и добавить по 5-6 капель 2н раствора серной кислоты и красной кровяной 

соли K3[Fe(CN)6] (эта соль является чувствительным реактивом на присут-

ствие в растворе ионов Fe2+, с которыми образует интенсивное окрашенное 

соединение Fe3[Fe(CN6)]2 − турнбулеву синь). В одну из пробирок опустить 

железную проволоку, соединенную с цинком, в другую − железную прово-

локу, соединенную с оловом. Наблюдать через некоторое время изменение 

окраски в одной из пробирок. Чем это объясняется ? Почему в другой про-

бирке синее окрашивание не появляется ? Составить уравнения коррозии 

оцинкованного и луженого железа в кислой среде. 

13.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

13.4. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Чем отличается коррозия технического железа в кислой среде от 

коррозии его в нейтральной среде ? 

2. Какие металлы интенсивно разрушаются в щелочной среде ? 

3. Как протекает коррозия железа, покрытого никелем, в атмосфере 

при нарушении целостности покрытия ? 

4. В каком случае коррозия протекает интенсивнее: при контакте же-

леза с никелем или с оловом, в нейтральной или кислой средах ? 
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5. Какой металл целесообразнее выбрать для протекторной защиты от 

коррозии свинцовой оболочки кабеля: цинк, магний или хром ? Почему ? 

Составить уравнения катодного и анодного процессов атмосферной корро-

зии. Какой состав продуктов коррозии ? 

6. Составить уравнения анодного и катодного процессов с кислород-

ной и водородной деполяризацией при коррозии пары «алюминий-железо». 

Какие продукты коррозии образуются в первом и втором случаях ? 

7. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая 

медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрее 

образуется ржавчина ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодно-

го процессов коррозии этих пластинок. Каков состав продуктов коррозии ? 

8. Какой металл целесообразней выбрать для протекторной защиты 

стального корпуса судна: магний, алюминий, медь ? Почему ? Составить 

уравнения анодного и катодного процессов атмосферной коррозии. Каков 

состав продуктов коррозии ? 

9. Как происходит атмосферная коррозия луженой меди при наруше-

нии покрытия ? Составить уравнения анодного и катодного процессов. 

10. Железное изделие покрыли свинцом. Какое это покрытие − анод-

ное или катодное ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии при нарушении покрытия во влажном воздухе и в со-

ляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях ? 

14. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 13 

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ СОЛЕЙ 

 

Цель работы: рассмотреть процессы, протекающие при электролизе 

на металлических и инертных электродах. 

14.I. Краткие теоретические сведения [1; 2, с.293-304] 

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, 

протекающий на электродах под действием внешнего источника постоянно-
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го тока. Сущность процесса электролиза заключается в восстановлении на 

катоде и в окислении на аноде. Электроды, на которых происходит разряд 

ионов, могут быть нерастворимыми (графит, платина) и растворимыми 

(цинк, медь, никель). 

Различают электролиз растворов и расплавов. Рассмотрим электролиз 

водного раствора соляной кислоты, осуществляемый в электролизере 

(рис.7). 

Рис.7. Электролизная ванна 

Катионы водорода, образующиеся при диссоциации соляной кислоты 

(HCl � H+ + Cl̄ ), притягиваются к катоду, получают от него электроны и 

восстанавливаются:  

К (−): 2Н+ + 2ē = o
2H , 

а ионы хлора С1¯, притягиваясь к аноду, отдают ему электроны и окисля-

ются:  

2Cl̄  − 2ē = o
2Cl . 
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Разность потенциалов, равная по величине ЭДС возникшего гальва-

нического элемента, которую необходимо приложить извне для того, чтобы 

начал протекать электролиз, называется напряжением разложения )E( теор
разл . 

Дополнительное напряжение, которое необходимо приложить для протека-

ния данного электродного процесса с определенной скоростью, называется 

перенапряжением η. Последнее вызывается затрудненностью разрядки то-

го или иного иона при данных условиях электролиза. Оно зависит от при-

роды ионов, материала электрода, состояния поверхности электрода, соста-

ва электролита, температуры и других факторов: 

.ЕE теор
разл

реальн
разл −=η  

При разрядке ионов металлов перенапряжение − очень малая величи-

на. Значительных величин оно достигает при разрядке водорода и кислоро-

да. Последовательность разрядки ионов при электролизе такова: 

1. На катоде − в первую очередь восстанавливаются ионы с более по-

ложительным потенциалом разложения (в силу высоких значений перена-

пряжения выделения водорода становится возможным восстановление из 

водных растворов всех металлов, стоящих в ряду напряжений после алю-

миния). 

2. На аноде − окисляются частицы, имеющие более отрицательный 

потенциал разложения, в такой последовательности: 

 S2-/So; o
2I/I2 −  o

2Br/Br2 −  o
2Cl/Cl2 −  +− + H4O/OH2 o

2  

реальн
разлE , В 0,48 0,53 1,07 1,36 1,7 

 
 −− 2

82
2
4 OS/SO  −

3NO  −3
4PO  o

2F/F2 −  

реальн
разлE , В 2,01 2,5 2,6 2,85 

То есть из водного раствора могут окисляться на аноде только ионы 

бескислородных кислот, ионы кислородсодержащих кислот и ион фтора в  
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присутствии воды не окисляются. В случае растворимого анода окисляется 

материал анода. 

Например, электролиз водного раствора NaCI (электроды нераство-

римые, из графита) записывается так: 

 

NaCl  →              +  

H2O  �                +                

                                K (−)                                         A (+) 

;B72,2Eo
Na/Na

−=
+

                            ;B36,1Eo
Cl2/Cl2

=  

];H[lg
n

058,0
EE o

H/H2OH/H o
22

+
+=

++                       B7,1Eo
OH/OH 2
=

−
 

;В41,010lg
1

058,0
00,0E 7-теор

O2H/H
−=+=

+
 

;EE )С(Н
теорреал

2
O2H/HO2H/H

η+=
++

 

.В01,16,041,0Eреал

O2H/H
−=−−=

+
 

Восстанавливаются ионы водорода, но 

так как их мало, восстанавливается вода: 

К (−)  2Н2О + 2ē → Н2
0 + 2ОН¯ 

2Na+ + 2OH¯   →  2NaOH. 

Итоговое уравнение электролиза –  

2NaCl + 2H2O   →
ток  o

2
o
2 ClH +  + 2NaOH. 

Количество выделившегося на электроде вещества легко определяет-

ся на основании законов Фарадея. Математическое выражение законов Фа-

радея записывается в виде уравнения 

,
F

tI
Эm m=  

где  m − масса вещества, г;   

Na+  

H+ 

Cl 

OH      

Окисляются ионы Сl¯ 

2Cl̄  − 2ē  →  o
2Cl  
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Эm - эквивалентная масса вещества, г/моль; 

I − сила тока, А;  

t - время электролиза, с;  

F − число Фарадея,  

F = NA ē = 6,022-1023 моль-1
·1,6022·10-19 Кл = 96485 Кл/моль. 

14.2. Экспериментальная часть 

14.2.I. Приборы и реактивы 

U-образная трубка (рис.8); два угольных электрода, один электрод 

медный; 0,5 М растворы CuCl2, КI, Na2SO4, 1 M раствор H2SO4. 

 

Рис.8. Прибор для электролиза (угольные электроды) 
 

14.2.2. Электролиз раствора хлорида меди 
 

Налить в U-образную трубку раствор хлорида меди (II), вставить в 

оба конца трубки угольные электроды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. 

Рассмотреть продукты электролиза. Как изменился катод? В колено трубки, 

где находится анод, прилить 2-3 капли раствора, содержащего крахмал и 

иодид калия. Что наблюдается ? Составить схему электролиза и уравнения 

реакций, протекающих на электродах. После опыта электроды тщательно 

вымыть. 
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14.2.3. Электролиз раствора иодида калия 

 

Налить в U -образную трубку О,5 М раствор КI, к которому приба-

вить 3-4 капли фенолфталеина. Вставить в оба конца трубки угольные элек-

троды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. Какой газ выделяется на катоде? 

От чего изменилась окраска фенолфталеина в катодном пространстве ? В 

анодное пространство ввести 2-3 капли раствора крахмала. Как изменяется 

его окраска ? Составить схему электролиза и уравнения реакций, протека-

ющих на электродах. Промыть электроды. 

14.2.4. Электролиз раствора сульфата натрия 

В U-образную трубку налить О,5 М раствора сульфата натрия, к ко-

торому прибавлено 3-4 капли раствора нейтрального лакмуса. Погрузить в 

оба колена трубки угольные электроды, пропускать ток 5-10мин. Наблю-

дать выделение пузырьков газа на электродах и изменение окраски раство-

ра. Объяснить наблюдаемые изменения окраски индикатора. Написать 

уравнения реакций, протекающих на электродах. Электроды промыть. 
 

14.2.5. Электролиз раствора серной кислоты с медным анодом 

В U-образную трубку налить 1 М раствор H2SO4, опустить в одно ко-

лено трубки угольный электрод, в другое − медный. Угольный электрод со-

единить с катодом, а медный − с анодом источника тока. Пропускать ток в 

течение 5-10 мин. Наблюдать выделение газа на катоде. Почему в растворе 

электролита появляется голубая окраска ? Что происходит с анодом ? Какой 

металл начинает осаждаться на катоде через определенный промежуток 

времени ? Написать уравнения реакций, протекающих на электродах. Про-

мыть электроды. 
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14.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Рисунки приборов. 

14.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Какие процессы протекают на катоде и аноде при электролизе вод-

ных растворов солей: NaNO3, KCI, FeSO4, если электроды угольные?  

2. Какие процессы протекают на электродах при электролизе водного 

раствора CuSO4, если: а) анод и катод − из угля; б) катод − из угля, анод − из 

меди? 

3. Электролиз раствора К2SO4 проводили при силе тока 5 А в течение 

3 ч. Составить уравнения процессов, происходящих на электродах. Какая 

масса воды при этом разложилась и чему равны объемы газов (н.у.), выде-

лившихся на катоде и аноде ? 

4. Сколько граммов меди выделится на катоде при электролизе рас-

твора CuSO4 в течение 40 мин, если сила тока равна 1,2 А ?  

5. Сколько минут следует пропускать ток силой 0,5 А через раствор 

AgNO3 для выделения 0,27 г серебра ? 

6. Проходя через раствор электролита, ток силой 0,5 А за один час 

выделяет 0,55 г металла. Определить электрохимический эквивалент и эк-

вивалентную массу металла. 

7. Сколько литров водорода выделится на катоде, если вести электро-

лиз водного раствора КОН в течение 2,5 ч при силе тока 1,2 А ? Объем газа 

измерен при 27°С и 1,0173·105 Па. 

8. Составить уравнения процессов, происходящих на угольных элек-

тродах при электролизе раствора CuCI2. Вычислить массу меди, выделив-

шейся на катоде, если на аноде выделилось 560 мл газа (н.у.). 
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9. При электролизе растворов MgSO4 и ZпС12, соединенных последо-

вательно с источником тока, на одном катоде выделилось 0,25 г водорода. 

Какая масса вещества выделилась на другом катоде, на анодах ? 

10. При электролизе раствора соли кадмия израсходовано 3434 Кл 

электричества. Выделилось 2 г кадмия. Чему равна эквивалентная масса 

кадмия ? 

11. Насколько уменьшится масса серебряного анода, если электролиз 

раствора AgNO3  проводить при силе тока 2 А в течение 40 мин? Составить 

уравнения процессов, происходящих на графитовом катоде и серебряном 

аноде. 

12. При электролизе водного раствора Cr2(SO4)3 током силой 2 А мас-

са катода увеличилась на 8 г. В течение какого времени проводился элек-

тролиз ? 

 

15. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 14 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с методами получения и важнейшими 

свойствами комплексных соединений. 

15.I. Краткие теоретические сведения [1,c.582-606] 

Комплексными называются соединения высшего порядка, в узлах 

кристаллической решетки которых находятся комплексные ионы, способ-

ные к самостоятельному существованию в растворе. Примерами могут слу-

жить: тетраамин меди (II) гидроксид [Cu(NH3)4](OH)2, гексацианоферрaт 

(III) калия K3[Fe(CN)6], гексагидроксоалюминат натрия Na3[AI(ОH)6]. 

Центральный ион (Сu2+, Fe3+, AI3+) называется комплексообразовате-

лем. Лучшие комплексообразователи − это ионы и атомы d-, f- и некоторых 

р-элементов. 
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Частицы, координирующиеся вокруг комплексообразователя, назы-

ваются лигандами. Ими могут быть нейтральные молекулы H2O, NH3, СО, 

NО и др.); отрицательно заряженные ионы (I¯, CI¯, Вг¯, S2-, OH̄ , CN̄ , 

CNS̄ , S2O3
2-) и частицы более сложного состава или сочетание отрицатель-

но заряженных ионов и нейтральных молекул. В случае нейтральных ли-

гандов комплекс является катионным: ,SO])NH(Ni[ 2
4

0
63

2
2 −+

+
 
в случае отри-

цательных − анионным .]ClPt[K 21
6

4
1

2
−−

+
+  Комплекс может быть нейтраль-

ным 00
5

0 ])CO(Fe[ , .]Cl)NH(Cr[ 01
3

0
33

3
−

+

 

Число лигандов зависит от химической природы комплексообразова-

теля и лигандов, соотношения радиусов центрального атома и лигандов, их 

зарядов и называется координационным числом (КЧ). Более часто встреча-

ются КЧ=2, 4, 6 (соответственно с симметрией линейной, тетраэдрической, 

октаэдрической). Так, КЧ = 2 имеют Ag+, Cu+, Au+; КЧ=4 − Cu2+, Нg2+, Zn2+, 

AI 3+, Ве2+; КЧ=6 − Al3+, Pt+4, Fе2+, Ni2+, Со2+, Ti4+ и др. 

Комплексообразователь и лиганды составляют внутреннюю сферу. Части-

цы, не вошедшие в состав комплексного иона, составляют внешнюю сферу. 

Для определения заряда комплексообразователя необходимо определить за-

ряд внешней сферы, затем установить заряд лигандов:  

;Cl]Cl)NH(C[ 24
o
3

X
0

−+−  
X + 4·0 + 2(-1) = +1; 

Х = +3. 
При растворении комплексного соединения в воде происходит диссо-

циация по месту ионной связи (сильный электролит,     α > 30 %): 

H[BF4] � Н+ +   BF4¯. 

При диссоциации двойных солей  в растворе обнаруживаются все состав-

ляющие ионы: 

K2SО4·AI2(SО4)3·24H2O � 2К+ + −2
4SO4 + 24Н2O + 2Al3+. 

                  (алюмокалиевые квасцы)  
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Однако комплексные ионы обладают различной степенью прочности. 

В зависимости от этого происходит диссоциация комплексного иона:  

[BF4]¯ � B3+ + 4F̄ ; 

[Cu(NH3)4]
2+ � Cu2+ + 4NH3

o; 

[Fe(CN)6]
3- � Fe3+ + 6CN̄  

(по типу слабых электролитов, ступенчато). 

Количественно диссоциация комплексного иона описывается кон-

стантой нестойкости: 

;105
]])[[Cu(NH

][NH][Cu
K 14

2
43

40
3

2

н
−

+

+

⋅==  

.101
]][[Fe(CN)

][CN][Fe
K 44

3
4

4-3

н
−

−

+

⋅==  

Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее комплексный ион. В 

данном случае комплексный ион [Fe(CN)6]
3- 
более прочен, чем ион 

[Cu(NH3)4]
2+. 

 

15.2. Приборы и реактивы 

 

Растворы: CuS04, Hg(N03)2, FeCI3, NН4СNS(конц), КI (2н), NаОН (2н), 

NН4OН(конц), (NH4)2S, изоамиловый спирт. 

 

15.3. Образование катионного комплекса 

 

Налить в пробирку 2-3 капли раствора CuSO4 и по каплям прибавлять 

концентрированный раствор аммиака в воде до полного растворения осадка 

вследствие образования комплексного катиона [Сu(NH3)4]
2+. Отметить цвет 

осадка и окраску полученного раствора. Составить молекулярные и сокра-

щенные ионные уравнения реакций. 
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15.4. Образование комплексного аниона 
 

Налить в пробирку несколько капель раствора Hg(N03)2 и добавить 

немного раствора KI , к образовавшемуся осадку HgI2 добавить избыток ио-

дида калия до полного растворения осадка вследствие образования ком-

плексного аниона [HgI4]
2-. Отметить изменение цвета. Написать молекуляр-

ные и сокращенные ионные уравнения реакций. 
 

15.5. Электролитическая диссоциация комплексных соединений 

и двойных солей 
 

В одну пробирку внести 4-5 капель желтой кровяной соли 

K4[Fe(CN)6] ,в другую − 4-5 капель раствора соли Мора 

(NH4)2SO4·FeS04·6H20. В обе пробирки влить по 1-2 капли раствора (NH4)2S. 

В какой из пробирок выпал черный осадок FeS ? Для проверки наличия в 

растворе двойной соли иона аммония (NH4
+) к раствору 

(NH4)2S04·FeS04·6H20 добавить 7-8 капель раствора NаОН (2н) и нагреть на 

слабом пламени горелки. Поднести к отверстию пробирки (не касаясь ее 

краев) красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. По изменению 

окраски и по запаху определить, какой газ выделяется из пробирки. Нали-

чие ионов −2
4SO  проверить раствором хлорида бария. Появляется ли белый 

осадок BaS04 ? Написать уравнения электролитической диссоциации двой-

ной и комплексной соли. Какой вывод можно сделать из этого опыта ? 

 

15.6. Сравнение прочности комплексных ионов 
 

Налить в пробирку немного раствора СоСl2 и прибавить к нему не-

сколько капель концентрированного раствора роданида аммония NH4CNS. 

Наблюдать появление синей окраски раствора вследствие образования 

ионов [Co(CNS)4]
2-. 

Разбавляя понемногу раствор водой, заметить возвращение розовой 

окраски. Чем объясняется такое изменение цвета ? Согласуется ли вывод со  
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значением константы нестойкости иона [Co(CNS)4]
2- (Кн = 2·10-5) ? Прилить 

к раствору комплексной соли немного изоамилового спирта, энергично 

встряхнуть. Образуется синее кольцо над розовым раствором. Как объясня-

ется наблюдаемое ? Составить молекулярные и сокращенные ионные урав-

нения реакций. 

 

15.7. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

15.8. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Определить степень окисления и координационное число комплек-

сообразователя в следующих комплексных соединениях: 

а)  К[AuВr4], K2[Co(CN)4], Ba2[Co(OH)6] ; 

б)  K[Pt(NH3)CI3], [Pt(NH3)5Cl]CI3, Na2[Fe(CN)5NO] ; 

в)  K4[Fe(CN)6], K4[TiCl 8] , K2[HgI4]. 

2. Определить величину и знак заряда комплексных ионов. Составить 

формулы комплексных соединений: 

а) [ 4

3
IBi

+

], [Al(OН)6], [
3

Cr
+

(NH3)5Cl] ; 

б)  [
2

Pd
+

(NH3)2(CN)2] , [
2

Co
+

(H2O)4Cl2], [
2

Hg
+

Br4]; 

в) [
3

Au
+

CI4],  [
+

Ag (S203)2],   [
2

Co
+

(NH3)2(NO2)4]. 

3. Написать координационные формулы следующих соединений, 

комплексообразователь которых имеет координационное число, равное ше-

сти: 
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a) Co(NO2)3·6NH3,   3KCN·Fe(CN)3,   2KCl·PtCl4;  

б) 3NaF·AlF3,   CrCl3·3NH3·3H2O,   CoCI3·4(NH3)·H20; 

в) 4KCN·Fe(CN)2.  2KNO2·Co(NO2)2·2NH3,  CoCI3·6NH3. 

4. Написать уравнения электролитической диссоциации комплексных 

соединений и комплексных ионов. Написать выражение константы нестой-

кости для комплексных ионов: 

а)  [Ni(NH3)6]SО4,  K[Ag(CN)2],  [Pt(NH3)3Cl]Cl; 

б) K[AuCl4],  [Pd(H2O)(NH3)2Cl]Cl,  [Cu(NH3)4](NO3)2; 

в) Na2[PdI4],  Na3[Cr(OH)6],  Na3[Co(CN)6]. 

5. Написать в молекулярной и ионно-молекулярной форме уравнения 

обменных реакций, происходящих между: 

а)  K4[Fe(CN)6] и СuSO4; 

б) Na3[Co(CN)6] и FeSO4; 

в) K3[Fe(CN)6] и AgNO3, 

имея в виду, что образующиеся комплексные соли нерастворимы в воде. 

6. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]
2-, 

[Hg(CN)4]
2-, [Cd(CN)4]

2- соответственно равны 8·10-20; 4·10-41; 1,4·10-17. В ка-

ком растворе, содержащем эти ионы, при равной молярной концентрации 

ионов CN¯ больше ? Написать выражения для констант нестойкости ука-

занных комплексных ионов. 

7. Написать выражения для констант нестойкости следующих ком-

плексных ионов: [Ag(CN)2]¯, [Ag(NH3)2]
+, [Ag(CNS)2]¯. Зная, что они соот-

ветственно равны 1,0·10-21; 6,8·10-8; 2,0·10-11, указать, в каком растворе, со-

держащем эти ионы, при равной молярной концентрации больше ионов 

Аg+. 
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16. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 15 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

 
Цель работы: ознакомиться со свойствами типичных металлов. 

 
16.1. Краткие теоретические сведения [1, c.530-542; 2, c.241-225] 

 

Металлы − это химические элементы, имеющие на внешнем энерге-

тическом уровне небольшое количество электронов, а поэтому способные 

выступать в роли восстановителя.  Металлами  являются  элементы  s-,  d-, 

f-семейств (кроме водорода и гелия), а также некоторые р-элементы  (Al, 

Ga, In, Tl, Sn, Pb). 

Химическая активность металла зависит от строения его атома и зна-

чения электродного потенциала металла, т.е. от положения его в ряду 

напряжения (см. лабораторную работу 11).  

Отношение металлов к кислороду воздуха и к другим окислите-

лям. По отношению к кислороду металлы можно разделить на четыре ос-

новные группы: 

а) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха при обычных 

условиях и образующие оксиды и пероксиды (щелочные и щелочно-

земельные металлы): 

4Li + О2 = 2Li2O 

2К + О2 = К2О2 ; 

б) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха с образованием 

тонкой оксидной пленки, которая защищает металл от дальнейшего окисле-

ния (Mg, AI, Co, Ni , Cr, Zn): 

2Мg + О2 = 2Мg,О; 

в) металлы, окисляющиеся только при нагревании (Fe, Сu, Нg и др): 

2Сu + О2 = 2СuО, 

ЗFе + 2О2 = Fe3О4 ; 

г) металлы, которые не окисляются кислородом воздуха (Ag, Аu, Pt, Ir). 
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Металлы могут соединяться при определенных условиях с галогена-

ми, серой, азотом, углеродом, водородом и другими простыми веществами. 

Во всех этих реакциях металл выступает в роли восстановителя: 

Ме° − пē = Men+. 

Отношение металлов к воде. Активные (щелочные и щелочно-

земельные) металлы разлагают воду с выделением водорода и образованием 

щелочей при обычных температурах: 

2Na + 2Н2О = 2NaOH + H2. 

Менее активные металлы, защищенные оксидной пленкой, при обыч-

ных условиях практически не вытесняют водород в результате образования 

плохо растворимых гидроксидов. Взаимодействие возможно либо при 

нагревании: 

Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2, 

либо при снятии оксидной пленки с помощью щелочи, если гидроксид ам-

фотерен: 

ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O, 

тогда 
ZnO +2H2O = Zn(OH)2 + H2. 

Полученный гидроксид растворяется в щелочи: 

Zn(ОH)2 + 2NaОH = Na2[Zn(ОH)4] 

и не препятствует протеканию реакции металла с водой.  

Металлы малоактивные, стоящие в ряду напряжений после водорода 

(Cu, Нg, Аg, Аu ), а также близко расположенные к водороду (Sn, Рb), не 

вытесняют его из воды. 

Отношение металлов к водным растворам щелочей. С растворами 

щелочей реагируют металлы, оксиды, гидроксиды которых носят амфотер-

ный характер (Zn, AI, Sn и др.). Механизм взаимодействия практически был 

рассмотрен на примере растворения цинка. Итоговое уравнение имеет вид 

Zn + 2NaOH + 2H2О = Na2[Zn(ОH)4] + H2. 
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Отношение металлов к кислотам. Кислоты можно разделить на 

две группы по отношению к металлам: 

I. Кислоты, в которых роль окислителя выполняют ионы водорода 

(2Н+ + 2е = H2), а поэтому реагируют они с выделением водорода только с 

металлами, стоящими в ряду напряжения левее водорода. Это растворы 

HCl, HF, НВг, НI, H2SO4 разбавленной и других кислот, кроме H2S04 кон-

центрированной и HNO3 разбавленной и концентрированной: 

Zп + 2HCI = ZпС12 + Н2. 

2. Н2SO4 концентрированная и HNO3 концентрированная и разбав-

ленная, в которых роль окислителя выполняет ион кислотного остатка.  

Продукты восстановления зависят от активности металлов, темпера-

туры, степени разбавления кислоты: 

−2
4SO  + 2ē + 4H+ = SO2 + 2H2O,      ЕОВ = 0,2 В; 

−2
4SO  + 6ē + 8H+ = Sо + 4H2O,         ЕОВ = 0,357; 

−2
4SO  + 8ē + 10 H+ = H2S + 4H2O,    ЕОВ = 0,303; 

NO3¯ + 1ē + 2H+ = NO2 + H2O,         ЕОВ = 0,81; 

NO3¯ + 3ē + 4H+ = NO + H2O,          ЕОВ = 0,96; 

2NO3¯ + 8ē + 10 H+ = N2O,                ЕОВ = 1,116; 

2NO3¯ + 10ē + 12H+ = N2 + 6H2O,    ЕОВ = 1,246; 

NO3¯ + 8ē + 12H+ = NH4
+ + 4H2O,    ЕОВ = 0,87. 

Такие металлы, как Fe, Al, Cr, Ni, пассивируются под действием хо-

лодных концентрированных серной и азотной кислот:  

2AI + 4НNО3конц = А12О3 + 6NО2 + ЗН2О. 

В результате образования оксидной пленки дальнейший процесс не-

возможен. 

Такие металлы растворяются либо в кислотах средней концентрации:  

Al + 4HNO3 = AI(NQ3)3 + NO + 2H2O, 

Повышение  
температуры, 
увеличение  
активности  
металла 

Увеличение актив-
ности металла, раз- 
бавление кислоты 
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либо при нагревании: 

2Fe + 6H2SО4(конц.) →
ot  Fe2(SО4)3 + 3SО2 + 6H2О. 

Отношение металлов к растворам солей. Металлы, стоящие левее 

в ряду напряжения, вытесняют металлы, стоящие правее, из растворов их 

солей, так как первые имеют более отрицательное значение электродного 

потенциала: 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu 

1   Zno 
− 2ē = Zn2+,     ;B76,0Eo

Zn/Zn 2 −=
+

 

1   Cu2+ + 2ē = Cuo,     .B34,0Eo
Cu/Cu 2 +=

+
 

 
16.2. Экспериментальная часть 

16.2.I. Приборы и реактивы 

 
Фарфоровая чашка, воронка, щипцы, пробирки, спиртовая горелка, 

держатели, металлический натрий, магний, алюминий, цинк, железо, медь 

(в гранулах, стружках или в порошке), фенолфталеин (спиртовый раствор), 

2н растворы HCI, H2SО4 и H2SО4 концентрированная, HNО3 (ρ = 1,4), HNО3 

(1:1), 40%-й раствор NaOH, растворы CuSО4, MgCI2, Pb(NО3)2. 

 
16.2.2. Взаимодействие металлов с кислородом воздуха 

 
а) Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель, взять тигель 

щипцами и нагреть. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 

б) Взять щипцами кусочек магниевой ленты и зажечь ее в пламени 

горелки. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
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16.2.3. Действие воды на металлы 
 

В три пробирки налить по 1-2 мл воды и по 2-3 капли фенолфталеина. 

Поместить в первую пробирку кусочек натрия, осушенного от керосина, и 

накрыть воронкой, во вторую – порошок магния, в третью – порошок меди. 

Что наблюдается? Написать уравнения реакций. Сделать вывод об активно-

сти металлов. 

16.2.4. Действие кислот на металлы 
 

1.  Действие разбавленной серной и соляной кислот 

а)  В три пробирки поместить (порознь) кусочки цинка, алюминия и же-

леза. Прилить по несколько капель разбавленной серной кислоты 

(2н). Объяснить разницу в скорости выделения водорода. Какой ион 

является окислителем? 

б) Повторить опыт, заменив серную кислоту раствором соляной кисло-

ты. Какой ион является окислителем? Написать уравнения реакций. 

2. Действие концентрированной серной кислоты (работать под тягой!) 

а) В пробирку поместить кусочек меди и прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, нагреть. Наблюдать выделение сер-

нистого газа и образование голубого раствора соли меди. Написать 

уравнение реакции. Указать окислитель, восстановитель. 

б) В пробирку поместить кусочек цинка, прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, подогреть. Наблюдать желтый налет 

серы на стенках пробирки и выделение сернистого газа. Проверить, не 

выделяется ли сероводород, для чего взять полоску фильтровальной 

бумаги, смочить раствором соли свинца и опустить в пробирку, 

нагреть. Если бумага почернеет от образовавшегося на ней черного 

сульфида свинца, значит H2S образовался. Написать уравнения реак-

ций. Указать окислитель. 

3. Действие концентрированной и разбавленной азотной кислоты на металл 

(работать под тягой!) 
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В две пробирки поместить по кусочку меди, прилить в первую про-

бирку несколько капель концентрированной азотной кислоты, во вторую 

– разбавленного раствора азотной кислоты и нагреть. Наблюдать выделе-

ние бурого газа (диоксид азота) в первой пробирке и выделение бесцвет-

ного газа (оксид азота), буреющего на воздухе, во второй пробирке. 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель, восстановитель. 

16.2.5. Действие растворов солей на металлы 
 
В три пробирки налить по несколько капель растворов солей сульфата 

меди, хлорида магния и нитрата свинца. Добавить в каждую пробирку по 

кусочку цинка. Отметить, где произошли изменения. Написать уравнения 

реакции. Сделать вывод, какие металлы могут вытеснять другие из раство-

ров их солей. 

 
16.2.6. Действие раствора щелочи на металлы 

 
В две пробирки налить по 10-15 капель 40%-го раствора щелочи 

NaOH, в одну всыпать немного цинковой пыли, в другую – порошок алю-

миния, слегка нагреть. Наблюдать выделение водорода. Написать уравне-

ния реакций по стадиям. 

16.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
16.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
I. Написать уравнения реакций окисления следующих металлов эле-

ментарными окислителями и указать условия их протекания:  

Fe + O2 → ;      Al + N2 → ;      Fe + Cl2 → ;      Cr + O2  → ; 
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Mg + S → ;      Mn + C → ;       Na + O2 → ;      Na + H2 → . 

Дать названия полученным веществам. 

2. Написать уравнения реакций взаимодействия следующих металлов 

с водой: Са, Fe, Al. При каких условиях возможны реакции ? 

3. Какие из перечисленных металлов могут  вытеснить водород  из 

иодистоводородной и разбавленной серной кислот: Мg, Мn, Ni , Сu, Аg ? 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель и восстановитель. 

4. Дописать следующие схемы химических реакций: 

конц
42SOHFe+ ;холод

 →                    

конц
42SOHFe+ ;

нагреваниеслабое
 →  

;SOHFe
нагреваниесильное

конц
42  →+ ;HNOgM

конц
3 →+  

;HNOgM
20:1

3 →+  

→++ OHNaOHZn 2  (степень окисления Zn = +2, а координацион-

ное число равно 4). 

 

17. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 16* 

СВОЙСТВА КИСЛОРОДНЫХ СОЕДИНЕНИЙ МЕТАЛЛОВ 

 

Цель работы: установить зависимость кислотно-основных и окисли-

тельно-восстановительных свойств кислородных соединений металлов от 

степени окисления, проявляемой металлом, от положения металла в перио-

дической системе. 

 

* Лабораторные работы 16-21 предназначены  для студентов механических 

специальностей 

 



 90

17.1. Краткие теоретические сведения 

 

Характер оксидов и гидроксидов, образованных тем или иным метал-

лом, зависит от строения его атома, положения в периодической системе. 

Чем меньше электронов на внешнем энергетическом уровне, чем больше 

радиус атома металла, тем выше восстановительная активность его, тем 

больше кислородные соединения металла проявляют основные свойства. 

В одном периоде слева направо уменьшаются металлические свой-

ства, ослабевает и оснóвный характер оксидов и гидроксидов. Например, в 

III периоде: 

Na … 3s1 Mg … 3s2 Al … 3s23p1 

Na2O MgO Al2O3 

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 

(щелочь) (основание средней силы) (амфотерное основание) 

В подгруппах s- и р- металлов металлические свойства усиливаются 

сверху вниз. В том же направлении возрастают основные свойства кисло-

родных соединений. 

Металлы d -семейства проявляют, как правило, в своих соединениях 

переменную степень окисления. Соединения с минимальной степенью 

окисления имеют основные свойства, с промежуточной − амфотерные, а с 

максимальной - кислотные (явление вторичной периодичности). Например, 

элемент VI группы хром: 

Cr … 3d54s1 
2

CrO
+

 
3

32OCr
+

 
6

3CrO
+

 

 
Cr(OH)2 Cr(OH)3 H2CrO4, H2Cr2O7 

 
(основание) (амфотерное соединение) (кислоты) 
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Оснόвные оксиды и гидроксиды взаимодействуют с кислотами, кис-

лотные – со щелочами, а амфотерные проявляют двойственные свойства:  

2AI(ОH)3 + 3H2SО4 = AI2(SО4)3 + 6H2О, 

AI(ОH)3  +  3H+   = AI3+ + 3H2О 

AI(ОH)3   + NaOH   =   Na[AI(ОH)4], 

AI(ОH)3   +   OH̄   = [AI(ОH)4]¯. 

Окислительно-восстановительные свойства соединений металлов 

также зависят от степени окисления. Как правило, соединения с минималь-

ной степенью окисления проявляют восстановительные свойства, с макси-

мальной − окислительные, а с промежуточной − двойственные. Например, 

марганец проявляет степени окисления +2, +3, +4, +6, +7:  

а) минимальная степень окисления 

MnSO4 + PbO2 + HNO3 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + −2
4SO  + PbO2 + H+ + −

3NO  + Pb2+ + −
3NO2  + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + 4H2O − 5e = HMnO4 + 7H+,      2  восстановитель 

PbO2 + 4H+ + 2e = Pb2+ + 2H2O,           5  окислитель 

2Mn2+ + 8H2O + 5PbO2 + 2OH+ = 2HMnO4 + 14H+ + 5Pb2+ + 10H2O, 

2Mn2+ + 5PbO2 + 6H+ = 2HMnO4 + 5Pb2+ + 2H2O, 

2MnSO4 +5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2PbSO4 + 2H2O; 

б) промежуточная степень окисления 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O, 

Mn4+  − 2e = Mn6+,      2  восстановитель 

o
2O   +  4e  = 2 O2-,       1  окислитель 

MnO2 + HCl = MnCl2 + Cl2 + H2O, 

Mn4+ + 2e  =  Mn2+,    1  окислитель 

2Cl̄  − 2e  =  Cl2;        1  восстановитель 

в) максимальная степень окисления. 
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Продукт восстановления соединения с максимальной степенью окис-

ления часто зависит от реакции среды (рН). Так, перманганат калия KMnО4 

в кислой среде восстанавливается до Мn2+ , в нейтральной −до МnО2, а в 

щелочной − до МnО4
2-: 

KМnО4 + КNO2 + H2SO4  →  МnSO4 + KNO3 +  K2SO4 + H2O,     pH < 7, 

К
++МnO4¯+К

++NO2¯+2Н++ −2
4SO →Мn2++ −2

4SO +K++NO3¯+2K++ −2
4SO +H2O, 

2     МпО4¯ + 8H+ + 5e  �  Mn2+ + 4H2O,   EOB = 1,52 B, 

5      NO2¯+ H2O − 2e  � NO3¯ + 2H+, EOB = 0,82 B, 

2МnО4¯ + 16H+ + 5NО2¯ + 5H2О = 2Мn2+ + 8Н2О + 5NО3¯ + 10 Н+ , 

2МnО4¯ + 5NО2¯ + 6H+ = 2Мn2+ + 5NО3¯ + 3H2O, 

2KMnO4 + 5KNO2 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5KNO3 + K2SO4 + 3H2O, 

2KMnO4 + 3KNO2 + H2O = 2MnO2 + 3KNO3 + 2KOH,      pH>7. 

Как видно из примеров, наиболее глубоко процесс идет в кислой сре-

де. Дихромат калия также проявляет свою функцию окислителя в кислой 

среде: 

;Cr2OCrK 37pH
722

+<
 →  

ванадаты в кислой среде последовательно восстанавливаются:  

NaVO3 → VO2+ → V3+ → V2+. 

Соли, образованные катионами р- и d-металлов и анионами сильных 

кислот, подвержены гидролизу: 

FeS04 + Н20 → (Fe0H)2S04 + H2S04,     pH < 7 

Fe2+ + H20  → FeOH+ + H+. 

Соли данных металлов и слабых кислот практически полностью разла-

гаются под действием воды: 

AI 2S3 + 6Н2О → 2Аl(ОН)3 + ЗН2S. 
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17.2. Экспериментальная часть 

17.2.I. Приборы и реактивы 
 

CaO, V205, CuO, HCl (1:1), H2S04 (1:1), HNO3 (2н), NaOH (40%), 

Cr2(SO4)3, К2Сг2O7, КМnO4, Вг2-вода, Na2SO3, FeSO4, MnSO4, NаВiO3 (кри-

сталлический), растворы лакмуса, фенолфталеина. 

17.2.2. Кислотно-основные свойства оксидов и гидроксидов металлов 

 

Проверить растворимость в воде оксидов кальция, ванадия (V), меди 

(II). Испытать реакцию полученного раствора соответствующими индика-

торами. Каково рН каждого раствора ? О каких свойствах оксидов можно 

говорить ? Чем можно нейтрализовать полученные растворы ? Составить 

уравнения соответствующих реакций, сделать выводы. 

Получить реакцией обмена гидроксид хрома (III). Разделить содер-

жимое пробирки на две части. Испытать раствором сильной кислоты одну 

часть и раствором щелочи другую. Пробирку оставить для следующего 

опыта. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Сде-

лать вывод о свойствах подобных гидроксидов. Как влияет степень окисле-

ния на кислотно-основные свойства соединений ? 
 

17.2.3. Окислительно-восстановительные свойства 

соединений металлов 
 

К содержимому пробирки, в которой на гидроксид хрома (III) дей-

ствовали избытком щелочи, прилить "бромную воду", нагреть на спиртовке. 

Наблюдать изменение цвета [соединения Cr (III) − зеленого цветa, соедине-

ния Сr (VI) − желтого или оранжевого]. Составить уравнение реакции, сде-

лать вывод о роли соединения Сr (III) в окислительно-восстановительных 

реакциях. 

По отношению к каким из предложенных растворов веществ хромо-

вая смесь (К2Сr2О7 + Н2SO4) может проявить свое окисляющее действие ? 

Провести не менее двух-трех химических реакций. Составить их уравнения. 

Подтвердить закономерности влияния степени окисления, проявляе-

мой элементом в соединениях, на окислительно-восстановительные свой-
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ства их на примере раствора перманганата калия в различных средах и рас-

твора сульфата марганца(П) с висмутатом натрия в азотнокислой среде. 

 

17.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту 

 

17.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

Дописать и уравнять: 

МnО2 + HCI → ;                      МnО2 + NаОН → ;      

Fe(OH)3 + H2SO4 → ;              Fe(OH)3 + NaOH → ;     

NH4VO3 + Zn + HCI → ;         KMnO4 + KI + H2SO4 → ;     

K2Cr2O7 + H2O2 + H2SO4 →;    KMnO4 + K2SO3 + H2O → ;  

NaCrO2 + H2O2 + NаОН →;     Mn(NO3)2 + H2O → ;  

FeCl3 + KI → ;                           FeSO4 + H2O → . 

 

18. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 17* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ПОЛУПРОВОДНИКОВЫХ 

МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: ознакомиться со свойствами важнейших полупровод-

никовых материалов кремния, германия, сурьмы и их соединений. 
 

18.I. Краткие теоретические сведения [2,с.356-368] 
 

Полупроводниками называются простые вещества или соединения с 

электропроводностью в пределах 10-2 − 10-9 Ом-1
·см

-1, занимающие проме-

жуточное положение между металлами и изоляторами.   
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Полупроводниковыми свойствами могут обладать все кристаллы с 

неметаллическими связями, но наиболее отчетливо они выражены у ве-

ществ с ковалентными связями малой энергии. Из простых веществ полу-

проводниковые свойства проявляют бор кристаллический, углерод (алмаз), 

кремний, германий, олово, фосфор, мышьяк, сурьма, сера, селен, теллур и 

иод. Из сложных веществ особый интерес представляют соединения, име-

ющие алмазоподобную кристаллическую решетку, а также смесь оксидов 

меди (I) и (II), арсенид галлия, антимонид индия, фосфид галлия и др. 

Для производства полупроводниковых приборов главным образом 

применяются кремний и германий.  

Основные константы и физические свойства кремния, германия, 

сурьмы сведены в табл.9. 

Таблица 9 

Физические константы Si Ge Sb серая 

Заряд ядра + 14 + 32 + 51 

Атомная масса 28,086 72,59 121,75 

Валентные электроны 3s23р2 4s24р2 5s25р3 

Атомный радиус, нм:    

механический 0,134 0,139 0,161 

ковалентный 0,117 0,122 0,136 

Энергия ионизации Э° — Э+, 
кДж/моль (эВ/атом) 

786(8,15) 760(7,9) 816(8,64) 

Ширина запрещенной зоны ∆ЕэВ 1,12 0,78 0,12 

Плотность ρ·10-3, кг/м3 2,33 5,32 6,68 

Температура плавления, оС 1415 937 630,5 

Температура кипения, °С 2480 2852 1635 

Твердость (по алмазу) 7 6 - 

S°298, Дж/(К·моль) 18,8 31,3 45,69 

Содержание в земной коре, мас. доли, % 27,6 7·10-4 5·10-5 
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Кремний относится к неметаллам, а германий и сурьма − к металлам 

со слабо выраженными металлическими свойствами. В химических соеди-

нениях Si и Ge проявляют степени окисления +2, +4, -4, а Sb –  +3, +5, -3.   

Получение и применение кремния. Технический кремний (95-98 %) 

получают в электропечах восстановлением SiO2 коксом:  

SiO2 + 2C → Si + 2CO. 

В лабораторных условиях в качестве восстановителя применяют маг-

ний. Образовавшийся коричневый порошок аморфного кремния можно пе-

рекристаллизацией из металлических расплавов Zn, Al и др. перевести в 

кристаллическое состояние. Кремний особой чистоты, необходимый для 

полупроводниковой техники, получают восстановлением SiCl4 парами цин-

ка при высокой температуре: 

SiС14 + 2Zn  → Si + 2ZnС12, 

а также термическим разложением его водородных соединений или тет-

раиодида кремния: 

SiH4 →
ot  Si + 2H2; 

SiI4 → Si + 2I2. 

Дополнительно кремний очищают зонной плавкой. 

Имеющие металлический вид темно-серые монокристаллы кремния с 

соответствующими добавками служат для изготовления различных полу-

проводниковых устройств (выпрямителей переменного тока, фотоэлемен-

тов и т.п.). Из кремниевых фотоэлементов (преобразователи световой энер-

гии в электрическую), в частности, построены солнечные батареи, обеспе-

чивающие питание радиоаппаратуры на космических аппаратах. Монокри-

сталлы кремния служат матрицей для изготовления интегральных схем в 

микроэлектронике. 

Кроме полупроводниковой техники, кремний широко применяется в 

металлургии для раскисления сталей и придания им повышенной коррози-

онной стойкости. 
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Химические свойства кремния. Кристаллический кремний инертен, 

более активен аморфный кремний. С простыми веществами (кроме фтора) 

кремний взаимодействует лишь при нагревании, проявляя чаще всего вос-

становительные свойства: 

Si + 2Cl2   →
C400o

 SiCl4; 

Si + O2   →
C600o

 SiO2; 

3Si + 2N2   →
C1000o

 Si3N4; 

Si + C   →
C2000o

 SiC. 

 

Нитрид кремния  Si3N4 используется в качестве химически стойкого и 

огнеупорного материала (температура возгорания = 1900°С), при получении 

коррозионно-стойких и тугоплавких сплавов, в качестве высокотемпера-

турного полупроводника. Карбид кремния SiC (карборунд) широко приме-

няется как абразивный и огнеупорный материал (температура плавления 

2830 oC). В чистом виде алмазоподобный SiC – диэлектрик, но с примесями 

становится полупроводником и поэтому его кристаллы используются в ра-

диотехнике. 

В кислородсодержащих кислотах-окислителях кремний пассивирует-

ся и растворяется лишь в смеси плавиковой и азотной кислот: 

3Si + 4НNO3конц + I8HF → 3H2SiF6 + 4NO + 8Н2O. 

В этой реакции HNO3 играет роль окислителя, a HF − комплексообра-

зующей среды. 

Кремний энергично растворяется в щелочах с выделением водорода:  

Si + 2NaOH + Н2O → Na2SiO3 + 2H2 ↑. 

Концентрированный раствор силиката натрия Na2SiO3, называемый 

жидким (или растворимым) стеклом, применяется в производстве негорю-

чих тканей, для пропитки древесины, в качестве клея и т.д. С водой в обыч-



 98

ных условиях кремний не реагирует, но при высоких температурах протека-

ет следующая реакция: 

Si + 3H2O(пар)  →  H2SiO3 + 2H2↑. 

Окислительная активность кремния проявляется лишь по отношению 

к некоторым активным металлам, например: 

2Са +Si  →  Ca2Si . 

Силицид кальция является полупроводником. 

Получение и применение германия. Германий − рассеянный элемент. 

Образование рудных месторождений для него не характерно. Он в основ-

ном сопутствует природным силикатам и сульфидам, содержится в некото-

рых углях. Поэтому германий извлекают из побочных продуктов перера-

ботки руд цветных металлов, а также выделяют из золы, полученной от 

сжигания некоторых видов угля, из отходов коксохимического производ-

ства. Рядом последовательных операций соединения германия переводят в 

GeO2, который затем восстанавливают водородом или углеродом: 

GeO2 + 2Н2  →  Се + 2Н2O. 

Дополнительно германий очищают зонной плавкой. 

Германий − элемент серебристо-белого цвета с желтым оттенком, 

внешне похож на металл, но имеет алмазоподобную решетку и в основном 

используется в полупроводниковой технике.  

Химические свойства германия. При нагревании до 200-250°С гер-

маний взаимодействует с большинством неметаллов, кроме азота, образуя 

соединения Ge, например, GeCI4, GeO2. В обычных условиях Ge устойчив 

по отношению к кислороду воздуха и воде. В ряду напряжений Ge распо-

ложен правее водорода и поэтому не взаимодействует с кислотами типа 

HCI и Н2SO4разб. При окислении НNO3 германий переходит в германиевую 

кислоту H2GeO3(GeO2·nH2O), а с Н2SО4конц образует GеО2: 

Ge + 4HNO3конц → H2GeO3 + 4NO2 + H2O, 

Ge + 2H2SO4конц → GeO2 + 2SO2 + 2H2O. 
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В щелочах германий растворяется лишь в присутствии окислителей, 

например H2O2: 

Ge + 2NaOH + 2Н202  →  Na2[Ge(0H)6]. 
гексагидроксогерманат (IV) 

натрия 

Получение и применение сурьмы. Сурьма получается обычно путем 

обжига сульфидных руд с последующим восстановлением оксида углем: 

2Sb2S3 + 9O2 → 2Sb2O3 + 5SO2; 
                                      антимонит 

Sb2O3 + 3C → 2Sb + 3CO. 

Известны две модификации сурьмы: неустойчивая неметаллическая, 

так называемая желтая сурьма, и устойчивая в обычных условиях серая 

сурьма, имеющая металлический вид, электрическую проводимость. Хруп-

кая сурьма образует сплавы с большинством металлов. При сплавлении 

сурьмы с галлием, индием и галлием, индием и таллием получаются стиби-

ды переменного состава, обладающие полупроводниковыми свойствами. 

Химические свойства сурьмы. В обычных условиях сурьма на воз-

духе не окисляется, она покрывается защитной пленкой. При нагревании 

взаимодействует с неметаллами, образуя соединения Sb+3  или Sb+5  в зави-

симости от стeхиометрии реагирующих веществ. Известны оксиды, суль-

фиды и хлориды сурьмы со степенями окисления +3, +5. Сурьма растворя-

ется лишь в кислотах, анион которых является окислителем: 

Sb + 5HNO3конц + H2O → H[Sb(OH)6] + 5NO2. 

Химические свойства основных соединений Si, Ge, Sb. Оксиды эле-

ментов Si, Ge, Sb разнообразны по свойствам. 

I) SiO − безразличный, SiO2 − кислотный, соответствует слабой крем-

ниевой кислоте H2SiO3. B воде в обычных условиях SiO2 не растворяется, 

но, начиная со 150°С, его растворимость возрастает, достигая 0,25 % при 

500°С. При сплавлении со щелочами SiO2 образует соли кремниевой кисло-

ты − силикаты: 

SiO2 + 2NaOH  →
сплавление  Na2SiO3 + H2O. 
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При сплавлении смеси соды (или Na2SO4), известняка и кварцевого 

песка образуется обычное стекло приблизительного состава 

Na2O·CaO·6SiO2. 

2) GeO − амфотерен с преобладанием основных свойств, a GеО2 −ам-

фотерен с преобладанием кислотных свойств и растворяется в горячих ще-

лочах, образуя соли метагерманиевой кислоты Н2GeO3 − германаты. Соеди-

нения Ge2+ − сильные восстановители − восстанавливают некоторые метал-

лы из соединений, например: 

2Bi(NO3)3 + 3Na2[Ge(OH)4] + 6NaOH → 2Bi + 3Na2[Ge(OH)6] + 6NaNO3. 
                  тетрагидроксогерманат (II)                  гексагидроксогерманат (IV) 

Они переводят Fe3+  в Fe2+, CrО4
2- – в Сr3+  и т.д. 

3) Оксид Sb2О3 проявляет амфотерные свойства с некоторым преоб-

ладанием кислотных свойств, в воде практически нерастворим, но взаимо-

действует с соляной кислотой и со щелочами: 

Sb2O3 + 6HCI → 2SbС13 + ЗН2O, 

Sb2O3 + 2NaOH + 3H2O → Nа[Sb(OH)4]. 
тетрагидроксостибат (III)  

натрия  

Соли Sb3+  энергично подвергаются гидролизу: 

SbCl3 + H2O � SbOCl + 2HCl. 

Оксид желтого цвета Sb2O5 проявляет кислотные свойства. В водных 

растворах ему соответствуют сурьмяные кислоты: Н3SbO4 или H[Sb(OH)6], 

однако в воде растворим мало, лучше в щелочных растворах, образуя соли 

этих кислот: 

Sb2O5 + 2КOН + 5Н2O → 2K[Sb(OH)6]. 
гексагидроксoстибат (V) 

калия 
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18.2. Экспериментальная часть 

18.2.I. Приборы и реактивы 

 

Аппарат Киппа для получения С02, фарфоровые тигли (2 шт.), спир-

товка, микрошпатель, фарфоровая ступка; порошки магния, силикагеля 

SiO2, смеси GеО2 с сажей или с порошком графита, лента магния; концен-

трированные HCI, H2SO4, HNO3, насыщенные растворы Na2SiO3, SbС13, 2н 

растворы CaCI2, Co(NO3)2, Pb(NO3)2, CuSO4, NaOH, HCI и спиртовый рас-

твор фенолфталеина. 

 

18.2.2. Восстановление диоксида кремния металлами 

 

Cмешать на бумаге 3-5 микрошпателей порошка магния с 2-3 мик-

рошпателями растертого в порошок силикагеля. Тщательно перемешать 

смесь стеклянной палочкой и пересыпать в небольшой фарфоровый тигель. 

Слегка нагреть тигель горелкой, затем горелку отставить и поджечь предва-

рительно вставленную в смесь ленту магния (2-3 см). Через 2-3 мин наблю-

дается разогревание смеси до красного каления, которым сопровождается 

образование силицида металла. Написать уравнение реакции восстановле-

ния SiO2 магнием и взаимодействие полученного кремния с избытком маг-

ния до образования соответствующего силицида Mg2Si . Остывший сили-

цид извлечь, разбить в ступке ударами пестика и использовать в следующем 

опыте. 

 
18.2.3. Получение силана и изучение его свойств 

 
В тигель с 2-3 мл соляной кислоты (ρ = 1,18 г/см3) бросить 5-6 кусоч-

ков сплава, полученного в предыдущем опыте и содержащего силицид маг-

ния, непрореагировавшие Si и Мg. Отметить выделение смеси газообразных 

силанов (общая формула SinH2n+2) и их самовоспламенение; написать урав-
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нения реакций получения простейшего силана SiH4 при взаимодействии си-

лицида магния с соляной кислотой и его горения.  

Опыты проводить только в вытяжном шкафу при работающей вы-

тяжной вентиляции ! 

 
18.2.4. Получение золя и геля кремниевой кислоты 

 
В  пробирку  с  4-5  каплями  концентрированной  соляной  кислоты 

(ρ = 1,18 г/см3) прибавить 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный прозрачный раствор представляет собой так называе-

мый золь кремниевой кислоты − ее коллоидный раствор. Написать уравне-

ние реакции получения кремниевой кислоты. Полученный золь нагреть на 

маленьком пламени горелки. Наблюдать образование геля. Как называется 

этот процесс ? Опрокинуть пробирку вверх дном (над фарфоровой чашкой). 

Почему коллоид не выливается из пробирки ? 

18.2.5. Исследование кислотных свойств кремниевой кислоты 

 

В пробирку с 5-6 каплями раствора Na2Si03 добавить столько же ди-

стиллированной воды и 1-2 капли раствора фенолфталеина. Основываясь на 

наблюдениях, ответить на следующие вопросы. Силикаты металлов подвер-

гаются гидролизу ? Если нет − почему ? Если да − то как ? Написать в ион-

ной и молекулярной формах уравнения реакции гидролиза. Какой вывод о 

силе кремниевой кислоты можно сделать на основе этого опыта ? 

 
18.2.6. Получение германия 

 
Смешать в фарфоровой ступке равные объемы порошка диоксида 

германия и сажи. Поместить два микрошпателя полученной смеси в про-

бирку и нагревать на пламени горелки. Через некоторое время на стенках 

пробирки появляется коричневый налет свободного германия. Написать 

уравнение реакции восстановления диоксида германия углеродом. 
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18.2.7. Взаимодействие сурьмы с концентрированными 

серной и азотной кислотами 

 
В две пробирки внести по 1-2 кусочка сурьмы и добавить в одну 2-3 

капли концентрированной серной кислоты, в другую −5-6 капель концен-

трированной азотной кислоты. Нагреть пробирки на маленьком пламени 

горелки. Отметить выделение газа в обеих пробирках, растворение сурьмы 

в пробирке с серной кислотой и выделение осадка в пробирке с азотной 

кислотой. Какие газы выделяются при взаимодействии сурьмы с кислотами 

? Написать уравнения реакций взаимодействия сурьмы и серной кислоты с 

получением сульфата сурьмы Sb2(SO4)3 и окисления сурьмы азотной кисло-

той до гидратированного оксида сурьмы (V). Полученный при последней 

реакции осадок имеет состав xSb2O5·уH2O. Наиболее важная из сурьмяных 

кислот − xSb2O5·уH2O, координационная формула которой  Н[Sb(OH)6]. 

 
18.2.8. Гидролиз трихлорида сурьмы 

 
К 3-5 каплям насыщенного раствора трихлорида сурьмы прибавить, 

встряхивая, по каплям дистиллированную воду до появления осадка хло-

роксида сурьмы SbOCI. Написать уравнения реакций гидролиза трихлорида 

сурьмы по первой и второй ступеням, а также реакции разложения 

Sb(OH)2Cl. 

 
18.2.9. Получение гидроксида сурьмы(Ш) и исследование его свойств 

 
В две пробирки внести по 3-4 капли насыщенного раствора трихлори-

да сурьмы и в каждую прибавить по 3-5 капель 2 н раствора едкой щелочи. 

Отметить цвет выпавшего осадка. В одну из пробирок прибавить несколько 

капель 2 н раствора HCl, в другую − 2 н раствора щелочи до растворения 

осадка. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций. 

Назвать полученные вещества и сделать вывод о химическом характере 

гидроксида сурьмы (III).  
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18.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
18.4. Вопросы и упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Перечислить элементы, простые вещества которых проявляют по-

лупроводниковые свойства. 

2. Что такое полупроводники р- и n-типа ? 

3. Примеси атомов каких элементов в германии приводят к образова-

нию полупроводников р- и n-типа ? 

4. Перечислить факторы, влияющие на электропроводность полупро-

водниковых материалов. 

5. Как распределить валентные электроны по орбиталям в атомах Si , 

Ge, Sb в основном и возбужденном состояниях ? 

6. Какой из элементов Si или Ge более электроотрицателен ? Ответ 

мотивировать. 

7. Написать уравнения реакций, характеризующих свойства оксида 

кремния (IV). 

8. При сплавлении 150 г известняка с песком получилось 150 г сили-

ката кальция. Какой процент примеси находится в известняке ? 

Ответ: 13,8 %. 

9. При взаимодействии кремния с едким натром в присутствии воды 

образуется силикат натрия и водород. Написать уравнения реакции и опре-

делить, какой объем водорода (н.у.) выделится, если в реакцию вступают  

60 кг кремния, содержащего 6,7 % примеси. 

Ответ: 89,6 м3. 
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10. Состав хрусталя выражается формулой Na2O·3PbO·6SiO2. Сколько 

потребуется кальцинированной соды, содержащей 10 % примесей, для про-

изводства 109,1 кг хрусталя ? 

Ответ: 11,8 кг. 

11.Ниже приведено уравнение реакции, протекающей при изготовле-

нии стекла из сульфата натрия (мирабилита). Из уравнения видно, в чем 

сущность замены соды в производстве. Разобрать эту реакцию в свете окис-

лительно-восстановительного процесса и расставить коэффициенты: 

Nа2SО4 + SiО2 + С → Na2SiО3 + SО2 + СО2. 

12. Рассчитать, каким количеством мирабилита Na2SO4·1OH2O можно 

заменить 1 т кальцинированной соды Na2СO3 в производстве стекла. 

Ответ: 3,04 т.  

13. Написать уравнения реакций (в молекулярной и ионной формах), 

при помощи которых можно осуществить следующие превращения: 

                Si → Mg2Si → SiH4 → SiO2 

SiO2 

                            SiC 

Указать условия протекания реакций, назвать полученные продукты. 

14. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций, при помо-

щи которых можно осуществить следующие превращения: 

CaSiO3 

SiO2 → Na2SiO3 → H2SiO3 → SiO2        

SiF4 

 Укaзать условия протекания реакций. 

15. С какими из перечисленных кислот германий энергично взаимо-

действует: 

a) HCI;     б) Н2SО4разб ;     в) НNO3разб ;      г) НNО3конц ? 

Привести уравнения реакций. 
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16. Какого состава оксид  образуется при прокаливании в кислороде 

германия:  а) GеО;    б)  Ge2О3;     в) GeО2 ? 

17. Написать продукты и подобрать коэффициенты для следующих 

уравнений реакций: 

Sb + HNO3конц  → ; 

Sb + H2SO4конц  → ; 

SbCl3 + Na2CO3р-р  → ; 

SbCl3 + NaOHизб  → ; 

SbCl5 + NaOHизб  → ; 

Na[Sb(OH)4] + NaOH + AgNO3  → ; 

Sb2O5 + HCl � SbCl3 + Cl2 + H2O. 

18. Какое окислительное число (+2 или +4) более характерно для гер-

мания ? В соответствии с этим написать реакции взаимодействия германия 

с окислителями: 

а) кислородом;  б) хлoром. 

19. Какие из перечисленных веществ следует добавить к раствору 

SbCl3, чтобы:  а) усилить гидролиз;   б) уменьшить гидролиз:  

1) HCI,    2) NH4С1,   3) Na2C03,  4) NaCI ? 

20. Какие реакции можно использовать, чтобы перевести SiO2 в рас-

творимое состояние: 

а) SiO2 + NaOHтв  →
ot  ; б) SiO2 + Cl2 →

ot  ; 

в) SiO2 + C + Cl2  →
ot  ; г) SiO2 + K2CO3тв  →

ot  ; 

д) SiO2 + K2CO3р-р→ ; е) SiO2 + HF  →  ; 

ж) SiO2 + HClр-р → ; з) SiO2 + CaO → ? 

21. При добавлении нитрата аммония к раствору силиката натрия вы-

падает гель кремниевой кислоты. Написать в молекулярной и ионной фор-

мах уравнения реакции. Как характеризует этот процесс кремниевую кисло-

ту ? 
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19. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 18* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЛЕГКИХ КОНСТРУКЦИОННЫХ  

МАТЕРИАЛОВ 

 

Цель работы: рассмотреть важнейшие химические свойства легких 

металлов, применяемых в технике в качестве конструкционных. 

 
19.1. Краткие теоретические сведения 

 
К легким конструкционным металлам относятся магний, бериллий 

алюминий,  титан  и  сплавы  на их основе, плотность которых меньше 

5·10+3 кг/м3. Физические константы металлов помещены в табл.10. 

Таблица 10 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+
 Rат, 

нм 
ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
о
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

4 Be …2s2 +2 899 -1,7 0,112 1,848 1557 2·10-4 

12 Mg …3s2 +2 737 -2,32 0,128 1,738 924 2,09 

13 Al …3s23p1 +3 577 -1,67 0,143 2,702 933 8,13 

22 Ti …3d24s2 +2,+3,+4 658 
-1,75(Ti+2), 

-1,21(Ti+3) 
0,146 4,500 1953 0,6 

Общим химическим свойством данных металлов является их взаи-

модействие с кислородом воздуха с образованием защитной пленки оксида, 

обуславливающей химическую инертность металлов при обычных услови-

ях. При повышенной температуре эти металлы проявляют большое срод-

ство к сере, азоту, фосфору, углероду. Эти свойства широко используются в 

металлургических процессах для улучшения качества сплавов. 

С водой данные металлы реагируют только при нарушении целост-

ности защитного слоя оксида и при нагревании: 

MgO + H2O →
ot  Mg(OH)2 + H2; 
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Ti + 2H2O →
ot  TiO2 + 2H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной металлы реагиру-

ют с выделением водорода: 

Be + 2HCl = BeCl2 + H2; 

2Ti + 
.разб

42SOH3 = Ti2(SO4)3 + 3H2 

(Титан окисляется до степени окисления +3). 

В кислотах – окислителях алюминий и титан пассивируются: 

3Al + 
.конц
3HNO6  → Al2O3 + 6NO2 + 3H2O; 

Ti + 4HNO3 → TiO2 + 4NO2 + 2H2O. 
конц. 

Реакция заметно идет лишь при среднем разбавлении кислот: 

Al + 
1:1

3HNO4  → Al(NO3)3 + NO + 2H2O; 

3Ti + 
1:1

3HNO4  + H2O → 
кислотатитановая
32TiOH3

−β

+ 4NO. 

Магний и бериллий реагируют с данными кислотами как активные 

металлы: 

3Mg + 
.конц
3HNO8 → 3Mg(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

4Mg + 
1:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + N2O + 5H2O; 

4Mg + 
20:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

Все металлы, кроме магния, реагируют с водными растворами щело-

чей: 

Be + 2NaOH + 2H2O → 

натриябериллат
кситетрагидро

42 ])OH(Be[Na
−

 + H2O; 

Ti + 2NaOH + O2  →
сплав  

натриятитанат
32 OTiNa + H2O. 
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Лучшим растворителем для титана является «царская водка»: 

3Ti + 12HCl + 4HNO3 → H2[TiCl 6] + 4NO + 8H2O. 

Cоединения MgO и Mg(OH)2 носят основной характер. Оксид магния 

частично растворяется в воде. Гидроксид магния слабо диссоциирует в рас-

творе. Be(OH)2 и Al(OH)3 практически нерастворимы в воде, но растворя-

ются одинаково хорошо как в кислотах, так и в щелочах, проявляя амфо-

терные свойства: 

Be(OH)2 + 2H+ = Be2+ + 2H2O; 

Be(OH)2 + 2OH̄  = [Be(OH)4]
2-. 

Оксиды этих металлов взаимодействуют со щелочами только при 

сплавлении: 

Al 2O3 + 2NaOH  →
сплав  

натрияалюминат
2O2NaAl + H2O. 

Характер и свойства оксидов и гидроксидов титана зависят от про-

являемой им степени окисления: 

.)OH(TiTiO)OH(TiOTi)OH(TiTiO 42

3

3

3

32

2

2

2 ++++

 
         основные                     слабо основные                амфотерные 

Получают все эти нерастворимые в воде основания реакцией обмена 

соли со щелочью: 

Ti(SO4)2 + 4NaOH = Ti(OH)4 + 2Na2SO4. 

Соли всех четырех металлов подвержены гидролизу, как соли, обра-

зованные слабыми основаниями: 

2BeSO4 + 2H2O � (BeOH)2SO4 + H2SO4; 

Be2+ + H2O � BeOH+ + H+,  pH < 7; 

Al 3+ + H2O � AlOH2+ + H+; 

Ti(SO4)2 + H2O � 
титаниласульфат

424 .SOHTiOSO +  
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Соли титана в низших степенях окисления могут быть восстановите-

лями: 

Ti2(SO4)3 + H2SO4 = 2Ti(SO4)2 + H2
0 ↑; 

Ti3+ – e = Ti4+          2 

2H+ + 2e = H2      1, 

а в максимальной степени окисления – слабыми окислителями: 

2Ti(SO4)2 + Zn0 → Ti2(SO4)3 + ZnSO4; 

Ti4+ + e = Ti3+             2 

Zn0 –  2e = Zn2+    1. 

Ионы остальных металлов могут проявлять свою окислительную 

функцию только под действием электрического тока в процессе их получе-

ния из руд (катодное восстановление из расплава). 

 

19.2. Экспериментальная часть 

19.2.1. Приборы и реактивы 
 

Растворы солей: BeSO4, MgSO4, Al2(SO4)3, Ti(SO4)2 или TiCl4. Кри-

сталлы солей: Al2(SO4)3, AlCl3, MgSO4 или MgCl2, BeSO4. Растворы щело-

чей: NaOH (2н или 40%-ный). Растворы кислот: HCl (2н), HNO3(конц.). Ин-

дикатор – раствор лакмуса. Металлы: Mg, Al (гранулы), Mg, Al, Ti (образцы 

сплавов). 

 

19.2.2. Действие кислот и щелочей на алюминий 

 

Поместить в три пробирки по 2 гранулы алюминия и добавить в од-

ну из них 40%-й раствор NaOH, во вторую – разбавленную HCl, в третью – 

концентрированную HNO3. Пробирки с растворами нагреть под тягой. 

Наблюдать, в каком случае реакция идет, а в каком – нет. Объяснить меха-

низм реакции алюминия со щелочью. Написать уравнения реакций. 
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19.2.3. Получение и свойства гидроксидов бериллия, 

 магния, алюминия и титана (IV) 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель растворов солей BeSO4, 

MgSO4, Al2(SO4)3 и Ti(SO4)2.В каждую добавить по несколько капель 2н 

раствора щелочи до выпадения осадков. Затем разлить отдельно каждый из 

образовавшихся гидроксидов в две пробирки. В одну добавить концентри-

рованный раствор сильной кислоты, в другую – 40%-й раствор щелочи. 

Наблюдать, в каких случаях осадок растворился в обеих пробирках. Сде-

лать вывод о характере каждого из четырех гидроксидов. Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

19.2.4. Гидролиз солей легких конструкционных металлов 
 

В пять пробирок налить по 2 мл дистиллированной воды и добавить 

в каждую по 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса. В четыре из них 

внести по 2-3 кристаллика соли бериллия, магния, алюминия, титана (или 

влить концентрированные растворы). Пятая пробирка служит для сравнения 

окрасок. Пробирку с солью титана (IV) прокипятить. Как изменилась окрас-

ка лакмуса в каждой из пробирок? Написать молекулярное и ионное урав-

нения реакций гидролиза солей. 

 

19.2.5. Окислительно-восстановительные свойства  

соединений титана (III) и (IV) 
 

В пробирку с раствором TiCl4 в концентрированной HCl внести ку-

сочек цинка и наблюдать появление через некоторое время фиолетовой 

окраски, свойственной ионам Ti3+. Происходит реакция: 

2TiCl4    + 3Zn + 4HCl  →   2TiCl3   + 3ZnCl2 + 2H2. 

бесцветный                            фиолетовый 

Определить, какие элементы изменили степень окисления, уравнять 

схему реакции. Какова роль соединения Ti(IV) в данном процессе? 
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Фиолетовый раствор TiCl3 перелить в другую пробирку и наблюдать 

его постепенное обесцвечивание вследствие реакции: 

4TiCl3 + 2H2O + O2 → 4TiOHCl3. 

Уравнять, объяснить функцию соединения Ti(III). 

19.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

19.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схему электролиза расплавов BeCl2, MgCl2, Al2O3. Ка-

ково практическое значение этих процессов ? 

2. Описать способы получения ферротитана, чистого титана и тита-

на высокой степени чистоты. Где применяется этот металл и другие легкие 

конструкционные металлы ? 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Be + NaOH + H2O → ; Ti + HNO3 + HF → ; 

Be + KOH → ; TiCl3 + FeCl3 → ; 

TiO2 + Mg → ; TiCl3 + K2Cr2O7 + HCl → ; 

MgCl2 + H2O → ; Ti2(SO4)3 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

TiCl4 + H2O → ; TiCl3 + O2 + H2O → ; 

Mg + HNO3 → ; 
            1:20 

Ti(SO4)2 + H2 → . 

4. Сколько алюминия получится при электролизе 1 т глинозема, со-

держащего 94,5 % Al2O3? Какова продолжительность электролиза при силе 

тока в 30000 А? 
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20. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  19* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ХРОМА И МАРГАНЦА 
 

Цель работы: ознакомиться с химическими свойствами хрома, мар-

ганца и их важнейших соединений. 
 

20.1. Краткие теоретические сведения 

К тяжелым конструкционным металлам относятся хром, марганец, 

железо, кобальт, никель, медь, цинк и другие металлы и сплавы на их осно-

ве, плотность которых больше 5·10+3 кг/м3. 

Рассмотрим свойства хрома и марганца. Физические константы по-

мещены в табл.11. 

Таблица 11 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

24 Cr …3d54s1 +2,+3,+6 652 -0,91 0,127 7,20 2123 6·10-3 

25 Mn …3d54s2 
+2,+3, 

+4,+6,+7 
717 -1,17 0,13 7,21 1520 8·10-2 

При обычной температуре эти металлы взаимодействуют с кислоро-

дом воздуха с образованием защитной пленки оксида. При повышенной 

температуре марганец обладает большим сродством к кислороду. Он ис-

пользуется при плавке стали как «раскислитель», т.е. для удаления из нее 

кислорода. Хром при нагревании окисляется медленнее, но в виде порошка 

горит в кислороде, образуя Cr2O3. В расплаве эти металлы проявляют срод-

ство к сере, азоту, углероду. При повышении температуры марганец реаги-

рует с галогенами, хром реагирует с фтором, хромом, бромом и иодом на 

холоде. 

Марганец и хром образуют с кислородом ряд оксидов: 

Mn, Mn2O3 

CrO 

MnO2 

Cr2O3 

(MnO3)Mn2O7 

CrO3 
основные оксиды амфотерные оксиды кислотные оксиды 
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Порошкообразные металлы при нагревании реагируют с водой: 

Mn + 2H2O = Mn(OH)2 + H2; 

2Cr + 3H2O = Cr2O3 + 3H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной (1:1, 2н р-р) ме-

таллы реагируют, вытесняя водород: 

Mn + 2HCl = MnCl2 + H2; 

2Cr + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2. 

В кислотах, анионы которых являются окислителями, (H2SO4конц. и 

HNO3) хром пассивируется, а марганец растворяется, образуя ионы Mn2+: 

2Сr + 6HNO3  =  Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O; 
конц.      пленка 

2Cr + 3H2SO4 = Cr2O3 + 3SO2 + 3H2O; 
конц. 

Mn + 4HNO3 = Mn(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

Mn + 2H2SO4 = MnSO4 + SO2 + 2H2O; 
                                                       

конц. 

3Mn + 8HNO = 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
                                1:1 

С водными растворами щелочей металлы не реагируют. 

Химический характер гидроксидов соответствует характеру оксидов, 

Mn(OH)2 и Cr(OH)2 практически нерастворимы в воде, но растворимы в 

кислотах: 

Mn(OH)2 + 2HCl = MnCl2 + 2H2O; 

Mn(OH)2 + 2H+  =  Mn2+ + 2H2O. 

На воздухе Mn(OH)2 постепенно буреет вследствие окисления кис-

лородом: 

4Mn(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Mn(OH)3; 
бурый 

4Mn(OH)3 + O2 = 4Mn(OH)2O + 2H2O. 
коричневый 
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Гидроксид хрома (III) проявляет амфотерные свойства, растворяясь в 

кислотах и щелочах: 

Cr(OH)3 + 3HCl  =  CrCl3 + 3H2O; 

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]. 
гидроксохромат(III)  

натрия 

Гидроксид марганца (IV) Mn(OH)4 – амфотерный гидроксид, даю-

щий два типа солей: MnCl4 (неустойчивый), Mn(SO4)2 (более устойчивый) и 

манганиты – соли марганцоватистой кислоты H4MnO4. Манганиты получа-

ют при сплавлении MnO2 с основными оксидами: 

MnO2 + 2CaO = Ca2MnO4. 

Соли марганцоватой кислоты H2MnO4 образуются при сплавлении 

MnO2 со щелочами в присутствии окислителя (кислорода): 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) могут быть восстановителями: 

2NaCrO2 + 3Cl2 + 8NaOH = 2Na2CrO4 + 6NaCl + 4H2O; 

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2O. 

Соли хрома (VI) и марганца (VII) могут быть только окислителями: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3So + 7H2O; 

2KMnO4+5Na2SO3+3H2SO4  →
<7pH

2MnSO4+ 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O; 

2KMnO4 + 3Na2SO3 + 3H2O  →
=7pH

 2MnO(OH)2 + 3Na2SO4 + 2KOH; 

2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH  →
>7pH

 2K2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) подвергаются гидролизу, как соли, 

образованные слабыми основаниями. 

Соли хромовой кислоты H2CrO4 устойчивы только в щелочной сре-

де, а двухромовой кислоты H2Cr2O7 – только в кислой среде: 
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2K2CrO4 + H2SO4 = K2Cr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                          оранжевый 

;OHOCrH2CrO2 2
2
72

2
4 +=+ −+−  

K2Cr2O7 + 2KOH = 2K2CrO4 + H2O; 
оранжевый                      желтый

 

.OHCrOOH2OCr 2
2
4

2
72 +=+ −−−  

 

20.2. Экспериментальная часть 
 

20.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: Cr2(SO4)3, K2Cr2O7, KMnO4, MnSO4; сухие вещества: 

FeSO4, Na2SO3, NaNO2, PbO2; растворы щелочей: NaOH (2 н и 40 %), КОН 

(40%); растворы кислот: H2SO4 (1:1), HNO3 (конц.); раствор перекиси водо-

рода H2O2 (3 %). 

 

20.2.2. Получение и свойства гидроксида хрома (III) 

 

Налить в две пробирки по 5-7 капель раствора соли хрома (III) и 

прибавить по каплям раствор NaOH (2н) до образования серо-зеленого 

осадка. В первую добавить избыток H2SO4 (1:1), во вторую – раствор NaOH 

(40%). Сделать вывод о характере гидроксида хрома (III). Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

20.2.3. Окисление хромита 
 

Налить в пробирку 5-7 капель раствора соли хрома (III) и прибавить 

к нему раствор NaOH (40%) в избытке до растворения выпавшего осадка 

(заметить цвет полученного раствора). К полученному раствору прилить 

3%-й раствор перекиси водорода Н2О2, нагреть пробирку и наблюдать пере-

ход зеленой окраски хромита в желтый цвет хромата. 
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20.2.4. Окислительные свойства дихроматов 

 

В три пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В первую 

прилить 4-5 капель свежеприготовленного раствора соли железа (II), во 

вторую – свежеприготовленный раствор сульфита натрия Na2SO3, в третью 

– свежеприготовленный раствор нитрита натрия NaNO2. Наблюдать во всех 

пробирках изменение окраски раствора из оранжевой в зеленую. Составить 

уравнение реакции, имея в виду, что окислитель – дихромат калия, а ионы 

Fe2+, −−
2

2
3 NO,SO  – восстановители.  

 

20.2.5. Окисление ионов Mn2+ в ионы MnО4¯̄̄̄ 
 
Внести в пробирку немного диоксида свинца и добавить туда же не-

сколько капель концентрированной HNO3 и одну каплю раствора MnSO4. 

Нагреть раствор и наблюдать появление ионов −
4MnO . 

PbO2 + HNO3 + MnSO4 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O. 

Уравнять, объяснить роль соединения марганца (II). 

 

20.2.6. Окисление ионами MnО4¯  ¯  ¯  ¯  в кислом, нейтральном 

и щелочном растворах 

 

Налить в три пробирки по 5-7 капель раствора перманганата калия 

KMnO4. В первую добавить 5-7 капель раствора H2SO4 (1:1), во вторую – 5-

7 капель дистиллированной воды, в третью – 5-7 капель КОН (40%). 

Во все три пробирки прибавлять по каплям свежеприготовленный 

раствор сульфита натрия Na2SO3 до изменения окраски раствора. 

Составить уравнения реакций, имея в виду, что ионы −2
3SO  превра-

щается в ионы −2
4SO . Какова роль KMnO4 ? 
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20.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

20.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить уравнения следующих реакций: 

Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; 

Cr2O3 + KNO3 + KOH   →
сплавление  ; 

K2Cr2O7 + HCl  → ; 

K2Cr2O7 + H2SO4 + KI → ; 

MnO2 + KNO3 + KOH → ; 

KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; 

KMnO4 + NaNO2 + H2O → . 

2. На окисление 100 мл раствора FeSO4 пошло 20 мл 0,12 н раствора 

перманганата калия. Вычислить, сколько граммов железа содержалось в 

растворе. 

3. Какой объем хлора (при 17 оС и 745 мм рт.ст.) выделится при взаи-

модействии соляной кислоты с 1 кг MnO2 ? 

4. Сколько граммов K2Cr2O7 и сколько миллилитров 39%-го раствора 

HCl (ρ = 1,2 г/см3) следует взять, чтобы с помощью выделившегося хлора 

окислить 0,1 моль FeCl2 в FeCl3 ? 
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21. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  20* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  

ТЯЖЕЛЫХ КОНСТРУКЦИОННЫХ МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: продолжить изучение свойств тяжелых металлов на 

примере элементов семейства железа, а также подгруппы меди и цинка. 
 

21.1. Краткие теоретические сведения 

Физические константы металлов помещены в табл.12. 

Таблица 12 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мен-
та 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 

при-
роде 
мас.% 

26 Fe …3d64s2 +2,+3,+6 762 -0,44 0,124 7,86 1812 4,0 

29 Cu …3d104s1 +1, +2 745 +0,34 0,128 8,96 1356 10-2 

30 Zn …4s2 +2 906 -0,76 0,137 7,13 692,4 10-2 

Общим свойством данных металлов является их инертность по от-

ношению к кислороду при обычных условиях. При повышении температу-

ры металлы сгорают, образуя оксиды: Fe2O3, CuO, ZnO. При повышении 

температуры металлы взаимодействуют с хлором, образуя соли: FeCl3, 

CuCl2, ZnCl2. В расплаве железо проявляет большое сродство к углероду, 

сере, кремнию, фосфору; медь и цинк – к сере. 

С водой при повышении температуры реагируют только железо и 

цинк: 

Zn + 2H2O   →
o100  Zn(OH)2 + H2; 

3Fe + 4H2O   →
o800  Fe3O4 + 4H2. 

Если в воде содержатся растворенный кислород и диоксид углерода, 

медь окисляется: 

2Cu + H2O + O2 + CO2 = (CuOH)2CO3. 
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С кислотами типа соляной и разбавленной серной реагируют железо 

и цинк с выделением водорода: 

Zn + 2HCl →  ZnCl2 + H2; 

Fe + H2SO4 → FeSO4 + H2. 
        разб. 

В HNO3 и H2SO4(конц.) железо пассивируется в обычных условиях, 

но при нагревании растворяется: 

Fe + 4HNO3 →
ot  Fe(NO3)3 + NO + 2H2O; 

конц. 

2Fe + 6H2SO4 →
ot  Fe2(SO4)3 + 3SO2 + H2O; 

конц. 

4Fe + 10HNO3 →
ot  4Fe(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

оч.разб. 
Медь растворяется при обычных условиях в азотной и серной концен-

трированной кислотах: 

Cu + 4HNO3 → Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

3Cu + 8HNO3 → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 
разб. 

Cu + 2H2SO4 → CuSO4 + SO2 + 2H2O. 
конц. 

Реагируя с азотной и серной концентрированной кислотой, цинк 

восстанавливает азотную концентрированную кислоту до NO, разбавлен-

ную азотную – до NH4NO3, ион −2
4SO  может быть восстановлен до SO2 (при 

обычной температуре), до S (при слабом нагревании) и до H2S (при кипяче-

нии раствора). 

Цинк реагирует с водным раствором щелочи: 

Zn + 2NaOH + 2H2O   →   Na2[Zn(OH)4]    + H2. 
тетрагидроксоцинкат  

натрия 
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Соединения FeO и Fe(OH)2 носят оснόвный характер, растворяясь 

только в кислотах: 

Fe(OH)2 + 2HCl → FeCl2 + 2H2О; 

Fe(OH)2 + 2H+ → Fe2+ + 2H2O. 

Гидроксид железа (II) легко окисляется кислородом воздуха: 

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O → 4Fe(OH)3. 

Гидроксид железа (III) и гидроксид меди имеют слабо выраженный 

амфотерный характер: 

3Fe(OH)3 + 3H2SO4 → Fe2(SO4)3 + 6H2O; 

2Fe(OH)3 + 6H+ → 2Fe3+ + 6H2O; 

Fe(OH)3 + NaOH   →
сплавление   NaFeO2  + 2H2O; 

феррит натрия
 

Cu(OH)2 + 2HCl → CuCl2 + H2O; 

Cu(OH)2 + 2NaOH → Na2[Cu(OH)4]. 
тетрагидроксокупрат  

натрия 

Гидроксид цинка одинаково хорошо растворяется как в кислотах, так 

и в щелочах. 

Соли всех металлов подвергаются гидролизу, как соли, образован-

ные слабыми основаниями: 

Fe3+ + H2O  �  FeOH2+ + H+,    pH < 7; 

Zn2+ + H2O  �  ZnOH+ + H+,    pH < 7. 

Соли железа и меди в минимальных степенях окисления могут быть 

восстановителями: 

6FeSO4 + K2Cr2O7 + 7H2SO4 → 3Fe2(SO4)3 + K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 7H2O, 

а в максимальных степенях окисления – окислителями: 

2FeCl3 + 2KI  �  2FeCl2 + 2KCl + I2. 

Ионы Fe2+ и Fe3+ образуют устойчивые комплексы в растворах, со-

держащих избыток цианид-ионов: 
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FeSO4 + 6KCN   →   K4[Fe(CN)6]↓   + K2SO4; 
гексацианоферрат(II) калия 

(желтая кровяная соль) 

FeCl3 + 6KCN   →   K3[Fe(CN)6]↓ + 3KCl. 
гексацианоферрат(III) калия 

(красная кровяная соль)
 

Желтая кровяная соль является реактивом на ион железа Fe3+: 

4Fe3+ + 3[Fe(CN)6]4-  →  Fe4[Fe(CN)6]3 ↓. 
берлинская лазурь

 

Красная кровяная соль является реактивом на ион железа Fe2+: 

3Fe2+ + 2[Fe(CN)6]3-  →  Fe3[Fe(CN)6]2 ↓. 
турнбулева синь 

Ионы Cu2+ и Zn2+ образуют устойчивые комплексы в средах с избыт-

ком аммиака NH3 и цианид-ионов: 

Cu2+ + 4NH3  →  [Cu(NH3)4]
2+,           Кн = 5·10-14; 

Zn2+ + 4CN̄   →  [Zn(CN)4]
2-,            Кн = 2·10-17; 

Zn2+ + 4NH3  →  [Zn(NH3)4]
2+,           Кн = 4·10-19. 

 

21.2. Экспериментальная часть 
 

21.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: FeSO4, K3[Fe(CN)6], FeCl3, K4[Fe(CN)6], CuSO4, 

ZnSO4; растворы кислот: H2SO4 (1:1), HCl (1:1), HNO3 (1:1), H3PO4 (2 н); 

растворы щелочей: NaOH (2 н), NH4OH (25 %); металлы: Fe, образец сплава 

меди. 
 

21.2.2. Действие кислот на железо 
 

Поместить в 4 пробирки по несколько крупинок железа и добавить в 

первую разбавленной серной кислоты (1:1), во вторую – разбавленной со-

ляной кислоты (1:1), в третью – разбавленной фосфорной кислоты (2 н), в 

четвертую – разбавленной азотной кислоты (1:1). В какой из пробирок 

наблюдается более быстрая реакция? Написать уравнения реакций. 



 123

21.2.3. Получение гидроксида железа (II) 
 
Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли железа (II) и добавить 

равный объем раствора щелочи NaOH (2 н). Наблюдать выпадение осадка. 

Написать уравнение реакций. 

 

21.2.4. Окисление гидроксида железа (II) в гидроксид железа (III) 
 

Гидроксид железа (II), полученный в п.21.2.3, слегка нагреть. Изме-

нилась ли окраска в пробирке? Объяснить происшедшие изменения, напи-

сать уравнение реакции. 
 

21.2.5. Комплексные соединения железа 
 

а) Получение берлинской лазури 

К 2-3 каплям раствора соли железа (III) добавить каплю кислоты, не-

сколько капель дистиллированной воды и каплю раствора желтой кровяной 

соли K4[Fe(CN)6]. 

б) Получение турнбулевой сини 

В пробирке растворить несколько кристалликов сульфата железа (II) 

и добавить 1-2 капли раствора красной кровяной соли K3[Fe(CN)6]. Соста-

вить уравнения реакций. Проверить, как действует раствор K3[Fe(CN)6] на 

ионы Fe3+. 

21.2.6. Получение и свойства дигидроксида меди 
 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли меди CuSO4 и добавить 

такой же объем раствора щелочи. Нагреть содержимое пробирки. Сделать 

вывод о термической устойчивости дигидроксида меди. Написать уравне-

ния реакций. 
 

21.2.7. Обнаружение меди в сплавах 
 

Очистить поверхность металлического образца наждаком, промыть 

водой, обсушить фильтровальной бумагой и нанести на образец 1 каплю 



 124

концентрированной HNO3. Через минуту нанести на то же место несколько 

капель водного раствора аммиака. Синяя окраска раствора указывает на 

присутствие меди в сплавах. Составить уравнения проделанных реакций. 

21.2.8. Свойства гидроксида цинка 
 

Налить в пробирку 1-2 мл раствора соли цинка ZnSO4 и по каплям 

добавить раствор NaOH (2 н). Полученный осадок гидроксида цинка рас-

пределить в две пробирки. В одну из них добавить избыток раствора щело-

чи NaOH (40 %), в другую – избыток раствора кислоты H2SO4 (1:1). Напи-

сать молекулярные и ионные уравнения реакций. 
 

21.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

21.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схемы электролиза растворов CuCl2, ZnSO4, CuSO4 на 

угольных электродах, электролиз растворов CuCl2 и  CuSO4 на медном ано-

де. Каково практическое значение этих процессов? 

2. Вычислить ЭДС и определить направление тока во внешней цепи 

для гальванических элементов: 

а) Zn/ZnSO4 (1 моль/л)//FeSO4 (0,1 моль/л)/Fe; 

б) Cu/Cu(NO3)2 (1 моль/л)//AgNO3 (0,1 моль/л)/Ag. 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Cu + H2SO4 + H2O2  → ; 

Zn + H2SO4 + KMnO4  → ; 

FeSO4 + KMnO4 + H2SO4  → ; 

Fe2O3 + KNO3 + KOH  → ; 
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Fe2O3 + KClO3 + KOH  → ; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → [Zn(NH3)4]
2+. 

4. Какое количество  технического  цинка,  содержащего 96 % Zn,  и 

27 %-го раствора HCl должны прореагировать для получения 1 т 45 %-го 

раствора хлорида цинка? 

5. Какой объем 8 н раствора KOH способен прореагировать с 250 г 

оксида цинка, содержащего 18,6 % примесей, не растворяющихся в едких 

щелочах ? 
 

22. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  21* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕКТРОТЕХНИЧЕСКИХ 

МАТЕРИАЛОВ 

Цель работы: получить представление о химической устойчивости 

металлов, используемых в качестве электротехнических материалов. 
 

22.1. Краткие теоретические сведения 
 

К электротехническим металлам относят медь, серебро, золото, ще-

лочные металлы, алюминий, элементы семейства железа. 

Важнейшими свойствами, обуславливающими применение данных 

металлов в электротехнике, в радиотехнике, в электронике, явились их вы-

сокая электропроводность или необычные магнитные свойства. Если при-

нять электропроводность ртути условно за единицу, то электропроводность 

Ag – 59; Cu – 56,9; Au – 39; Al – 36; Fe – 9,8; Pb – 4,6; Ge – 0,001. Ценными 

для электротехники являются свойства фотоэлектронной эмиссии, харак-

терные для щелочных металлов, и ферромагнитные свойства Fe, Co, Ni, Cr. 

По химическим свойствам данные металлы очень различны: от са-

мых активных и коррозионно-неустойчивых щелочных металлов до хими-

чески инертных (благородных и полублагородных) – серебра, золота, меди. 

Особенности химических свойств Fe, Co, Ni, Cu изложены в разд. 21, Al – в 

разд. 19. 
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22.1.1. Свойства металлов I группы главной подгруппы 
 

Рассмотрим некоторые химические свойства щелочных металлов. На 

воздухе металлы хранить нельзя, так как они окисляются с образованием 

рыхлых оксидов:  

4Na + O2 = 2Na2O, 

а при нагревании горят с образованием пероксидов: Na2O2, K2O2. Энергично 

взаимодействуют щелочные металлы и с другими неметаллами, образуя со-

ли. Обладая высокими отрицательными электродными потенциалами, они 

бурно реагируют с водой: 

2Me + 2H2O = 2MeOH + H2, 

а с кислотами реагируют со взрывом. 

Соединения щелочных металлов отличаются большой долей ионной 

связи, а поэтому оксиды и гидроксиды носят ярко выраженный оснόвный 

характер (щелочной): 

Na2О + H2O = 2Na+ + 2OH̄ ; 

Na2O2 + 2H2O = 2Na+ + 2OH̄  + H2O2. 

Соли щелочных металлов и слабых кислот подвержены гидролизу: 

K2S + H2O � KHS + KOH;      S2- + H2O � HS̄  + OH̄ ,     pH > 7. 

 

22.1.2. Свойства металлов I группы побочной подгруппы 

 

По химическим свойствам стоящие в одной группе со щелочными 

металлами, но в побочной подгруппе, элементы серебро и золото отличают-

ся высокой устойчивостью на воздухе и в агрессивных средах. Серебро при 

длительном хранении может потемнеть на воздухе в присутствии сероводо-

рода: 

4Ag + 2H2S + O2 =  2Ag2S  + 2H2O. 
черный  
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Растворителями серебра могут быть концентрированные азотная и 

серная кислоты: 

Ag + 2HNO3 = AgNO3 + NO2 + H2O; 

2Ag + 2H2SO4 = Ag2SO4 + SO2 + 2H2O. 

Золото хорошо растворяется в «царской водке»: 

Au + 3HCl + HNO3 = AuCl3 + NO + 2H2O. 

В горнодобывающей промышленности серебро и золото извлекают 

из горных пород, где они находятся в виде микровкраплений, используя их 

способности растворяться в растворе цианида калия (метод Багратиона): 

4Ag + 8KCN + O2 + 2H2O = 4K[Ag(CN)2] + 4KOH. 

 

22.2. Экспериментальная часть 
 

22.2.1. Приборы и реактивы 
 

Спиртовка, фарфоровый тигель, щипцы тигельные, микрошпатель, 

натрий металлический, железо, алюминий, H2SO4 (конц.), крахмальный 

клейстер, сухие соли Na2CO3 и NaHCO3; HNO3 (конц.), NH4OH (конц.), 

HNO3 (1:1), H2SO4 (2 н), HCl (2 н), HNO3 (2 н), NaOH (2 н), KCNS (0,01 н), 

FeCl3 или Fe2(SO4)3, AlCl3 или Al2(SO4)3, K3[Fe(CN)6[, K4[Fe(CN)6], KI, соль 

Мора, лакмус, 3 %-й раствор H2O2, CuSO4. 
 

22.2.2. Получение пероксида натрия 
 

Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель. Тигель 

взять щипцами и нагреть, дать металлу полностью сгореть. Затем охладить 

полученное вещество и растворить в тигле в 10 каплях воды. Убедиться в 

образовании пероксида, для чего добавить в тигель по две капли раствора 

иодида калия и 2 н серной кислоты и одну каплю раствора крахмального 

клейстера. Какое вещество окрашивает раствор в синий цвет? Записать 

уравнения реакций. Как получить оксиды щелочных металлов? 
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22.2.3. Взаимодействие меди с кислотами 

 

Поместить в пробирку кусочек медной стружки и подействовать на 

нее 5-6 каплями разбавленной H2SO4. Наблюдается ли изменение? Приба-

вить в пробирку 2-3 капли 3%-го раствора Н2О2 и слегка встряхнуть ее. По-

чему раствор окрашивается в голубой цвет? Налить в три пробирки по 5-6 

капель кислот: конц. H2SO4,  конц. HNO3 и разб. HNO3. В каждую пробирку 

внести кусочки медной стружки. Первую пробирку осторожно нагреть. Что 

наблюдается в каждой пробирке? Написать уравнения реакций. Опыт про-

водить в вытяжном шкафу! 

 

22.2.4. Получение комплексного соединения меди 

 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора CuSO4 и по каплям прибав-

лять концентрированный раствор аммиака. Наблюдать образование и рас-

творение осадка (CuOH)2SO4 вследствие образования комплексных ионов 

[Cu(NH3)4]
2+. Составить уравнения реакций. 

 

22.2.5. Взаимодействие железа с кислотами 

 

Налить в четыре пробирки по 5 капель кислот: 2 н HCl, 2 н H2SO4, 

конц. H2SO4 (плотность 1,84 г/см3), 2 н HNO3. В каждую пробирку внести 

кусочек железной стружки. Пробирку с концентрированной серной кисло-

той нагреть. Затем добавить во все растворы по капле 0,01 н раствора рода-

нида калия. В каких пробирках образовались ионы Fe3+? 

Чем объясняется, что при взаимодействии железа с серной кислотой 

разной концентрации образуются ионы железа различной степени окисле-

ния? Записать уравнения реакций растворения железа в различных кисло-

тах. 
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22.2.6. Взаимодействие алюминия с кислотами и щелочами 

 

В четыре пробирки положить по кусочку металлического алюминия 

и добавить по 10-15 капель: в первую – 2 н раствора соляной кислоты, во 

вторую – 2 н раствора серной кислоты, в третью – концентрированной сер-

ной кислоты (плотность 1,84 г/см3) и в четвертую – 2 н раствора NaOH. 

Сравнить активность взаимодействия алюминия с соляной и серной 

кислотами на холоде. Подогреть пробирки с разбавленными кислотами. По 

запаху установить, какой газ выделяется при взаимодействии алюминия с 

концентрированной серной кислотой на холоде. Осторожно нагреть про-

бирку. Наблюдать появление мути (выделение свободной серы). Написать 

уравнения соответствующих реакций. 

 

22.2.7. Гидролиз солей алюминия и натрия 

 

В пробирку с нейтральным раствором лакмуса (8-10 капель) доба-

вить 1-2 капли раствора соли алюминия. Отметить изменение окраски лак-

муса и написать молекулярное и ионное уравнения первой ступени гидро-

лиза. Почему гидролиз данной соли не идет до конца? Какие продукты по-

лучаются в результате реакции? Как можно уменьшить и усилить гидролиз 

этой соли? 

Налить в три пробирки 6-7 капель дистиллированной воды. В каж-

дую из них добавить такое же количество нейтрального раствора лакмуса. В 

одну пробирку внести 1 микрошпатель карбоната натрия Na2CO3, в другую 

– гидрокарбоната натрия NaHCO3. Третью пробирку оставить для сравне-

ния. 

Сравнить окраску лакмуса в растворах солей с его окраской в треть-

ей пробирке. Какая среда в растворе карбоната и гидрокарбоната натрия? 

Написать ионные и молекулярные уравнения реакций. 
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22.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

22.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Написать электронные формулы атомов лития, цезия, кобальта, 

алюминия. 

2. Написать примеры двух реакций, в которых атом калия является 

восстановителем. Могут ли атомы щелочных металлов быть окислителями? 

3. В результате каких реакций можно получить гидроксид алюминия: 

а) из металлического алюминия; 

б) из корунда? 

Написать соответствующие уравнения. 

4. Какой из ионов – Fe2+, Co2+ или Ni2+ – является более сильным вос-

становителем? Привести примеры реакций, в которых проявляется это раз-

личие. 

5. Как получить из металлического железа: 

а) соль железа (II); 

б) соль железа (III) ? 

Написать уравнения реакций. 

6. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза солей: K2S, 

FeSO4, FeCl3. 

7. Как перевести соль железа (II) в соль железа (III)? Как осуществить 

обратный переход? 

8. Дописать уравнения реакций и подобрать коэффициенты: 

а) Na2O2 + KI + H2SO4 → ; 

б) FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

в) Al + HNO3  → . 
              1:1 
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23. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 22* 

ОСНОВНЫЕ ТИПЫ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
 

Цель работы: ознакомиться с важнейшими типами химических реак-
ций. 

 

23.1. Краткие теоретические сведения 
 

Химические реакции классифицируют по различным признакам. 

1. По изменению числа исходных и конечных веществ различают: 

а) реакции соединения, в результате которых из нескольких веществ обра-

зуется одно новое вещество: 

PbO + H2O + CO2 = Pb(HCO3)2 + Q; 

б) реакции разложения, в результате которых из одного вещества об-

разуются несколько новых веществ: 

Cu2(OH)2CO3 �  2CuO + H2O + CO2 – Q; 

в) реакции замещения, в результате которых атомы простого вещества 

замещают атомы в молекулах сложных веществ: 

2KI + Cl2 = I2 + 2KCl; 

г) реакции обмена, в результате которых молекулы двух веществ об-

мениваются своими частями: 

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3↓ + 3NaCl. 

2. По признаку выделения или поглощения теплоты реакции делят на: 

а) экзотермические – с выделением энергии (+Q); 

б) эндотермические – с поглощением энергии (-Q). 

3. По признаку обратимости выделяют: 

а) обратимые реакции – протекающие в двух взаимно противополож-

ных направлениях: 

3H2 + N2 � 2NH3 + 92 кДж; 

–––––––––––––––––––––––– 

* Лабораторные работы 22-38 предназначены для студентов метал-

лургических специальностей 



 132

б) необратимые реакции – протекающие до полного превращения мо-

лекул исходных веществ в молекулы конечных продуктов. Признаки – вы-

падение осадка, выделение газа, образование слабого электролита: 

Ba2+ + −2
4SO  = BaSO4↓; 

H+ + OH¯  = H2O; 

2H+ + S2- = H2S↑. 

4. По признаку изменения степени окисления атомов, входящих в со-

став реагирующих веществ, течение реакции происходит: 

а) без изменения степени окисления: 

;OH3POKHOK3POH
21

2

251

43

121251

43

−+−+++−+−++

+=+  

б) с изменением степени окисления: 

21

2

22

23
252251

3
o .OH4NO2)ON(Cu3HNO8Cu3

−+−+−++−++

++=+  

23.2. Экспериментальная часть 

23.2.1. Приборы и реактивы 

Технические весы с разновесами, горелка, ступка, штатив с пробир-

ками, пробирка с пробкой и газоотводной трубкой, стеклянная палочка; же-

лезо (опилки), железный гвоздь, сера (порошок), малахит, наждачная бума-

га, известковая вода, растворы CuSO4, BaCl2, Na2SO4. 
 

23.2.2. Реакция соединения 
 

На технохимических  весах взвесить (с точностью до 0,1 г) 4 г серы и 

7 г мелких железных опилок. Тщательно перемешать их в ступке. Получен-

ную смесь всыпать в пробирку, укрепить пробирку вертикально в штативе и 

затем сильно подогреть в одном месте у дна. Как только смесь начнет рас-

каляться, горелку отставить. Написать уравнение реакции. 
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23.2.3. Реакция разложения 
 

Положить в пробирку немного зеленого порошка основного карбона-

та меди. Закрыть пробкой с газоотводной трубкой, укрепить горизонтально 

в штативе и опустить газоотводную трубку в известковую воду. 

Как изменяется цвет порошка, прозрачность раствора известковой во-

ды, какие изменения на стенках пробирки? Написать уравнения химических 

реакций. 
 

23.2.4. Реакция обмена 
 

Налить в пробирку раствор хлористого бария и прибавить к нему рас-

твор сульфата натрия. По какому признаку можно сделать вывод, что реак-

ция обмена прошла? Написать молекулярное и ионное уравнения реакции. 
 

23.2.5. Реакция замещения 
 

Налить в пробирку раствор медного купороса. Опустить очищенный 

железный гвоздь. Через некоторое время вынуть гвоздь и наблюдать изме-

нения, происшедшие с ним. Составить уравнение. 

 

23.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

23.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

Дописать уравнения реакций и определить тип реакции: 

CaCl2 + Na3PO4  → ; CaO + CO2 → ; 

KOH + H2SO4 → ; CO + O2 → ; 

Fe(OH)3 →
ot ; Fe + H2O  →

ot ; 

CuO + H2 → ; NaHCO3 →
ot . 
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24. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 23* 

РАСТВОРИМОСТЬ ВЕЩЕСТВ 

 

Цель работы – получить понятие о растворимости веществ в насы-

щенных и ненасыщенных растворах. 

 

24.1. Краткие теоретические сведения 

 

Растворимость – это способность веществ растворяться в том или 

ином растворителе. Мерой растворимости служит концентрация его насы-

щенного раствора. Растворимость выражают коэффициентом растворимо-

сти R, который показывает число граммов вещества, приходящихся на 100 г 

растворителя в насыщенном растворе при данной температуре. Например: 

растворимость поваренной соли при 20 оС составляет:  

36 г на 100 г воды →  C20
NaCl

o
R   = 36 г/100 г Н2О. 

Различают хорошо растворимые вещества (> 10 г вещества в 100 г 

растворителя), малорастворимые (< 1 г вещества на 100 г растворителя) и 

практически нерастворимые (< 0,01 г вещества растворяется в 100 г раство-

рителя). Обычно в полярных растворителях лучше растворяются вещества с 

ионным и ковалентным полярным типом связи. 

Процесс растворения кристаллического вещества в жидком раствори-

теле представляет собой два одновременно протекающих процесса. 

I процесс. Разрушение кристаллической решетки. При этом разруша-

ется связь между молекулами (атомами, ионами) в растворяемом веществе, 

что связано с затратой энергии (∆Нреш > 0, т.е. происходит эндотермический 

процесс). 

Энтальпия кристаллической решетки ∆Нреш – это изменение энергии 

системы в результате разделения 1 моля кристаллического вещества на от-

дельные молекулы или ионы. 
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В результате первого процесса происходит разрушение кристалла и 

распределение молекул или ионов между молекулами растворителя. 

II процесс. Взаимодействие молекул растворителя с молекулами или 

ионами растворенного вещества. При таком взаимодействии образуются 

соединения, называемые сольватами, а в случае, когда растворителем явля-

ется вода, – гидратами. 

При гидратации (сольватации) возникают связи между частицами 

растворенного вещества и растворителя, сопровождающиеся выделением 

энергии, – экзотермический процесс. Энтальпией гидратации ∆Hh называ-

ется изменение энтальпии системы в процессе растворения 1 моля вещества 

в бесконечно большом количестве воды при стандартных условиях 

(∆Нh<0).  

Энтальпия (теплота) растворения является суммой энтальпии кри-

сталлической решетки и энтальпии гидратации: 

∆Hраств = ∆Hреш + ∆Hh 

Если ∆Hh  по абсолютной величине превосходит ∆Hреш, то процесс раство-

рения сопровождается выделением тепла (∆Hраств < 0), а если ∆Hреш превос-

ходит ∆Hh по абсолютной величине, то процесс растворения эндотермиче-

ский (∆Hраств > 0). 

Процесс растворения сопровождается значительным возрастанием эн-

тропии системы (∆Sраств > 0), так как в результате равномерного распреде-

ления частиц одного вещества в другом увеличивается неупорядоченность 

системы. 

Возможность самопроизвольного протекания процесса растворения 

можно определить, вычислив изменение изобарного потенциала системы 

о
раствG∆  по уравнению Гиббса: 

. SТНG раствраств
о
раств ∆−∆=∆  
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Если изменение изобарного потенциала системы отрицательно, то 

растворение протекает. 

Растворимость веществ зависит от температуры. Растворение боль-

шинства солей сопровождается поглощением теплоты. Прилагая принцип 

Ле Шателье к равновесию: 

Кристалл + Растворитель = Насыщенный раствор ± ∆Н, 

приходим к выводу, что в тех случаях, когда вещество растворяется с по-

глощением энергии, повышение температуры приводит к увеличению его 

растворимости. В случае же экзотермического процесса растворимость с 

ростом температуры понижается. 

Зависимость между растворимостью веществ и температурой удобно 

изображать графически в виде кривых растворимости (рис.9) 

 

Рис.9. Кривые растворимости различных солей 
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Так как процесс растворения газа в жидкости сопровождается выде-

лением тепла и уменьшением объема, то согласно принципу Ле Шателье 

растворимость газа в жидкости увеличивается при повышении давления и 

при понижении температуры. 

Зависимость растворимости газа от давления выражается законом 

Генри – растворимость газа в жидкости при постоянной температуре прямо 

пропорциональна давлению: 

Х = К Р, 

где  Х – растворимость газа, мл в 1 мл жидкого растворителя; 

Р – давление; 

К – коэффициент, характеризующий природу компонентов. 
 

24.2. Экспериментальная часть 
 

24.2.1. Приборы и реактивы 
 

Электрические плитки, стаканы емкостью 150 мл, сухие пробирки, 

вата, порошкообразные Na2S2O3 и CH3COONa, пипетки. 
 

24.2.2. Получение пересыщенного раствора 
 

а) Сухую пробирку до 1/4  ее объема наполнить кристаллами тио-

сульфата натрия, прибавить 1 каплю воды, содержимое пробирки осторож-

но нагревать до растворения всей соли, опуская пробирку в стакан с горя-

чей водой. На стенках пробирки не должно быть кристалликов соли. За-

крыть пробирку ватным тампоном и медленно охладить раствор до комнат-

ной температуры. 

б) Открыть пробирку и внести в раствор маленький кристаллик («за-

травку») той же соли: происходит кристаллизация соли из пересыщенного 

раствора. Отметить разогревание раствора при кристаллизации («проба ру-

кой»). 
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24.2.3. Проведение аналогичного опыта с ацетатом натрия 

(брать 2 капли воды) 

 
Растворы с кристаллами слить в специальную склянку. Почему при 

выпадении из пересыщенного раствора твердой фазы выделяется тепло? 

Отметить в журнале сделанные наблюдения. 

Построить кривую растворимости Pb(NO3)2 и определить раствори-

мость при 37 оС, пользуясь следующими данными: 

Температура, оС 10 20 30 40 50 60 

Растворимость, г на 100 л воды 44,5 52,2 60,8 78,6 88,0 97,6 

 

24.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

24.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

1. Выразить в процентах концентрацию насыщенного при 20 оС рас-

твора хлорида натрия. 

2. В 500 г воды растворено при нагревании 300 г хлорида аммония 

NH4Cl. Сколько граммов хлорида аммония выделится из раствора при 

охлаждении его до 15 оС? 

3. Сколько литров воды потребуется для растворения 100 г сулемы 

HgCl2 при 20 оС? 

4. Сколько граммов бертолетовой соли KClO3 выкристаллизуется из 

70 г насыщенного при 80 оС раствора, если его охладить до 10 оС? 

5. При какой температуре растворимость нитрата свинца Pb(NO3)2 и 

растворимость нитрата калия одинаковы? 

6. При какой температуре 20 %-й раствор сульфата меди будет насы-

щенным? 
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7. Определить, будет ли растворяться NaCl в стандартных условиях, 

если известно, что ∆Нреш.NaCl = 774 кДж/моль; 

∆Нh NaCl = -774 кДж/моль; 

∆Sраств.NaCl = 43,6 Дж/(моль·К). 

 

25. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 24* 
 

КОЛЛОИДНЫЕ РАСТВОРЫ 
 

Цель работы: составить представление о свойствах коллоидных рас-

творов и способах получения их. 
 

25.1. Краткие теоретические сведения 
 

Растворы представляют собой дисперсную систему, состоящую из 

мельчайших частиц вещества, равномерно распределенных в другом веще-

стве. Дисперсные системы отличаются между собой степенью дисперсно-

сти, то есть размерами распределенных частиц. В истинных растворах рас-

пределенными частицами являются молекулы и ионы растворенного веще-

ства. 

Коллоидные растворы представляют собой системы, в которых дис-

персная фаза с частицами величиной от 10-5 до 10-7 см взвешена в дисперси-

онной среде. 

По размерам частиц коллоидные растворы занимают среднее положе-

ние между грубыми взвесями и истинными растворами. Поэтому их можно 

получить либо дроблением крупных частиц (дисперсионные методы), либо 

конденсацией молекул в коллоидные частицы (конденсационные методы). 

Наименьшее количество коллоидного вещества, способное к самостоятель-

ному существованию и определяющее все основные свойства коллоидной 

системы, называется мицеллой. В состав мицеллы входят: 1) ядро кристал-

лической структуры или аморфного строения; 2) двойной электрический 
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слой из сольватированных (гидратированных) ионов; 3) диффузная часть 

двойного слоя из противоионов. Ион, входящий в ядро частицы и опреде-

ляющий его заряд, называется потенциалообразующим. Свободные ионы 

противоположного знака, окружающие заряженную частицу, называются 

противоионами. Например, мицеллу гидроксида железа (III) можно пред-

ставить следующей схемой: 

{m[Fe(OH)3]n Fe3+ 3(n-x)Cl¯ }3 3xCl¯ , 

                                            гранула 

                                                 мицелла 

где  m[Fe(OH)3]  – ядро мицеллы; 

Fe3+ – ионы, прочно адсорбированные на ядре (потенциалоопределяю-

щие ионы); 

3(n-x)Cl¯  – часть противоионов, входящих в адсорбционный слой; 

3xCl¯  – ионы, образующие внешний слой. 

Мицелла кремниевой кислоты имеет строение: 

{m[SiO2]n SiO3
2-(n-x)H+}2xH+, 

где m  » n. 

По отношению коллоидных частиц к окружающей их дисперсионной 

среде коллоидные растворы делятся на лиофильные (для водных растворов 

– гидрофильные) и лиофобные (соответственно – гидрофобные). Характер-

ным свойством веществ, образующих лиофильные коллоиды, является их 

способность поглощать данную жидкость при соприкосновении с ней – 

способность набухать с образованием геля (студня). 

Лиофобные коллоиды получаются из веществ, практически нераство-

римых в данной жидкости, и представляют собой мельчайшую взвесь кри-

сталликов вещества. 

В коллоидных растворах частицы участвуют в броуновском движе-

нии, силы тяжести для них невелики и они могут находиться сколь угодно 

долго во взвешенном состоянии. Устойчивость, связанная с силой тяжести 

и размерами частиц, называется седиментационной. Седиментационно 
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устойчивы все коллоидные растворы, так как размер их частиц очень мал и 

силы тяжести невелики. 

Коагуляция – укрупнение частиц за счет их слипания под влиянием 

молекулярных сил притяжения. Коагуляция происходит под действием 

электролитов (иногда неэлектролитов), при изменении температуры, при 

механическом воздействии, облучении элементарными частицами и т.д. 

Минимальная концентрация электролита, вызывающая явную и быструю 

коагуляцию, называется порогом коагуляции (она выражается в миллимо-

лях на литр коллоидного раствора). Коагуляционная способность электро-

лита связана с валентностью ионов (чем выше валентность, тем меньшая 

концентрация электролита соответствует порогу коагуляции). Коагулиру-

ющий ион должен иметь заряд, противоположный заряду частицы. 

Коагуляция гидрофобных коллоидных растворов ведет к образованию 

рыхлого осадка, почти не включающего в себя окружающую жидкость, и 

обычно является необратимым процессом. 

Коагуляция гидрофильных коллоидов приводит к выделению частиц, 

захватывающих большое количество окружающей жидкости, и образова-

нию студней (гелей). Этот процесс обратим для лиофильных коллоидных 

растворов. 

 

25.2. Экспериментальная часть  
 

25.2.1. Приборы и реактивы 

 

Стакан на 50 мл, стеклянная палочка, пипетка. Растворы: 0,1 н – NaCl, 

Na2SO4, FeCl3, Na2HPO4, CuSO4; насыщен. Na2SiO3; конц. HCl (ρ = 1,19). 

 

25.2.2. Получение коллоидного раствора гидроксида железа (III) 
 

В стакан емкостью 50 мл налить 20 мл дистиллированной воды и 

нагреть воду до кипения, после чего нагревание прекратить. В прокипячен-
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ную воду при перемешивании стеклянной палочкой постепенно внести 30 

капель раствора хлорида железа (III). Полученный раствор снова нагреть и 

кипятить в течение 1-2 мин. Отметить цвет образовавшегося золя гидрокси-

да железа. 

Написать молекулярное и ионное уравнения реакции гидролиза хло-

рида железа (III). Написать формулу мицеллы гидроксида железа (III). Ка-

ков знак заряда ее гранулы? 
 

25.2.3. Коагуляция золя гидроксида железа (III) электролитами 
 

Налить в 3 пробирки по 1-3 мл полученного в предыдущем опыте 

гидрозоля железа (III). По каплям прибавить растворы: 

а) в первую пробирку – хлорида натрия 0,1 н; 

б) во вторую – сульфата натрия 0,1 н; 

в) в третью – гидрофосфата натрия 0,1 н. 

Считать число капель до появления мути или осадка. Как влияет за-

ряд коагулирующего иона на время, проходящее до начала коагуляции? 
 

25.2.4. Взаимная коагуляция золей 
 

Налить в пробирку до 2/3 ее объема сероводородной воды и внести в 

нее одну каплю раствора сульфата меди. Отметить цвет полученного кол-

лоидного раствора сульфида меди. Написать уравнение реакции образова-

ния сульфида меди. Составить формулу мицеллы сульфида меди, учитывая, 

что на поверхности коллоидной частицы адсорбируются ионы HS¯ , полу-

чающиеся в результате диссоциации сероводорода: 

H2S �  HS¯  + H+. 

Половину полученного коллоидного раствора сульфида меди отлить в 

другую пробирку и добавить такой же объем коллоидного раствора гидрок-

сида железа (III), полученного в опыте п.25.2.2. Почему произошла коагу-

ляция? 
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25.2.5. Получение геля кремниевой кислоты из золя 
 

В пробирку с 4-5 каплями концентрированной соляной кислоты 

(плотность 1,19 г/см3) внести 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный золь кремниевой кислоты нагреть слабым пламенем 

горелки до перехода в гель. Какое значение имеет нагревание? Коагуляция 

каких коллоидов приводит к образованию гелей? 
 

25.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

25.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Какими способами можно отличить коллоидный раствор от истин-

ного? 

2. Коллоидный  раствор  иодида  серебра  был  получен  добавлением 

1 мл 0,001 н раствора иодида калия к 1,2 мл раствора нитрата серебра той 

же концентрации. Написать уравнение реакции образования  иодида сереб-

ра и формулу его мицеллы. Какие ионы будет адсорбировать коллоидная 

частица иодида серебра в том случае, если при получении коллоидного рас-

твора в избытке окажется иодид калия? 

3. Составить формулу мицеллы сульфида кадмия, полученной в из-

бытке H2S. 

4. Составить формулу мицеллы сульфида меди, полученной в избытке 

H2S. 

5. К золю гидроксида железа (III) добавлены в раздельных сосудах 

одинаковые объемы 0,1 М растворов KCl, K2SO4 и K3PO4. В каком случае 

коагуляция наступила раньше? Почему? 
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6. Составить формулу мицеллы хлорида серебра, полученную в из-

бытке NaCl. 

26. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 25* 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЖЕСТКОСТИ ВОДЫ 
 

Цель работы: ознакомиться с методами определения жесткости воды. 
 

26.1. Краткие теоретические сведения [1,  c.616-619] 
 

Природная вода, содержащая в растворе большое количество солей 

кальция и магния, называется жесткой водой. 

Жесткость подразделяется на карбонатную и некарбонатную. Первая 

из них обусловлена присутствием гидрокарбонатов кальция и магния: 

Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2; вторая – присутствием солей сильных кислот – 

сульфатов или хлоридов кальция и магния: CaSO4, MgSO4, CaCl2, MgCl2. 

При длительном кипячении воды карбонатная жесткость устраняется, по-

этому она называется временной: 

Ca(HCO3)2  �  CaCO3↓ + CO2↑ + H2O. 

Количественно временную жесткость характеризуют содержанием 

гидрокарбонатов, удаляющихся из воды при ее кипячении в течение часа. 

Жесткость, остающаяся после такого кипячения, называется постоянной 

жесткостью. 

Жесткость воды выражают суммой миллиэквивалентов ионов кальция 

и магния, содержащихся в 1 л воды. Один миллиэквивалент жесткости от-

вечает содержанию 20,04 мг/л Са2+ или 12,16 мг/л Mg2+. 

Сумма временной и постоянной жесткости составляет общую жесткость 

воды: 

,
12,16

][Mg

20,04

][Ca
Ж

22

В

++

+=  

где Жв – общая жесткость воды, мэкв/л; 

[Ca2+] – концентрация ионов кальция, мг/л; 

[Mg2+] – концентрация ионов магния, мг/л. 

100o 
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Вода с жесткостью менее 4 мэкв/л называется мягкой, от 4 до 8 мэкв/л 

– средней и от 8 до 12 мэкв/л – жесткой. 

Присутствие в воде значительного количества солей кальция или маг-

ния делает воду непригодной для многих технических целей. 

Жесткая вода не дает пены с мылом, так как содержащиеся в мыле 

растворимые натриевые соли пальмитиновой и стеариновой кислот перехо-

дят в нерастворимые кальциевые соли тех же кислот: 

2C17H35COONa + CaSO4 = (C17H35COO)2Ca + Na2SO4. 
                      стеарат натрия                     стеарат кальция 

Удаление солей Mg2+ и Са2+ называется водоумягчением. 

Для устранения жесткости применяют методы осаждения и ионного 

обмена. Путем осаждения катионы Mg2+ и Са2+ переводят в малораствори-

мые соединения, выпадающие в осадок. Это достигается либо кипячением 

воды, либо химическим путем – введением в воду соответствующих реаген-

тов. При кипячении гидрокарбонаты кальция и магния превращаются в 

CaCO3 и (MgOH)2CO3: 

Ca(HCO3)2  �  CaCO3↓ + CO2↑ + H2O, 

2Mg(HCO3)2   =    (MgOH)2CO3↓ + 3CO2↑ + H2O, 

в результате чего устраняется только карбонатная жесткость. 

При химическом методе осаждения чаще всего в качестве осадителя 

пользуются известью или содой (иногда фосфатом натрия, бурой): 

CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3↓ + Na2SO4; 

Ca(HCO3)2 + Na2CO3 = CaCO3↓ + 2NaHCO3; 

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = CaCO3↓ + 2H2O; 

Mg(HCO3)2 + 2Ca(OH)2 = Mg(OH)2↓ + CaCO3↓ + 2H2O; 

3CaSO4 + 2Na3PO4 = Ca3(PO4)2↓ + 3 Na2SO4. 

Один из наиболее современных способов устранения жесткости воды 

основан на применении ионитов – веществ, содержащих в своем составе 

подвижные ионы, способные обмениваться на ионы внешней среды. Иони-

100o
С 

100o
С 
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ты делятся на две группы. Одни из них обменивают свои катионы на катио-

ны среды и называются катионитами, другие обменивают анионы и назы-

ваются анионитами. 

Состав катионитов условно можно выразить общей формулой: 

Na2R или H2R, 

где  Na+ и H+ – подвижные катионы; 

R2- – частица, несущая отрицательный заряд. 

Если пропускать воду через слой катионита, то ионы Na+ и H+ будут 

обмениваться на ионы кальция и магния. Схематически эти процессы вы-

ражаются уравнениями: 

Ca2+ + Na2R = 2Na+ + CaR; 

Mg2+ + Na2R = 2Na+ + MgR; 

Ca2+ + H2R = 2H+ + CaR. 

Жесткость воды при этом устраняется. Чтобы удалить из воды нако-

пившиеся ионы водорода, изменяющие рН раствора, воду пропускают через 

аниониты R-OH или R-NH2, содержащие одну из основных групп: 

R-OH + H+ → R+ + H2O; 

R-NH2 + H+ → R- +
3NH . 

 
26.2. Экспериментальная часть 

 

26.2.1. Приборы и реактивы 
 
Электроплиты, бюретки  емкостью  25 мл, мерные колбы емкостью 

100 мл, конические колбы емкостью 250 мл, воронки для бюреток, индика-

тор метиловый оранжевый, 0,1 н раствор соляной кислоты, щелочная смесь 

(составляется из одинаковых объемов 0,1 н растворов NaOH и Na2CO3). 
 

26.2.2. Определение временной жесткости 
 

Способ основан на реакции между соляной кислотой и гидрокарбона-

тами: 

Ca(HCO3)2 + 2HCl = CaCl2 + 2CO2. 
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При титровании кислотой добавленный в воду индикатор метиловый 

оранжевый изменит окраску, как только в растворе появится очень неболь-

шой избыток кислоты. 

Отмерить с помощью мерного цилиндра в две колбы по 100 мл водо-

проводной воды и прибавить в каждую по 2-3 капли метилового оранжево-

го. Одна из колб будет служить контрольной. Во вторую колбу приливать 

из бюретки по каплям 0,1 н раствор соляной кислоты до тех пор, пока от 

одной капли кислоты окраска из желтой превратится в оранжево-розовую 

(цвет сравнивать с цветом в контрольной колбе). Титрование повторяют 2-3 

раза. Расхождение в объеме кислоты при титровании не должно превышать 

0,05 мл. Для расчетов принимают средний результат. 

Расчет временной жесткости воды производить по формуле 

,
V

1000VN
Ж

воды

HClHCl
воды

⋅
=  

где  Жводы – временная жесткость воды, мэкв/л; 

NHCl – нормальная концентрация раствора кислоты; 

VHCl – объем раствора кислоты, мл; 

Vводы – объем воды, мл. 

 
26.2.3. Определение общей жесткости воды 

 
Способ основан на осаждении ионов Ca2+ и Mg2+ раствором щелочной 

смеси, состоящей из NaOH и Na2CO3: 

Ca(HCO3)2 + 2NaOH → CaCO3↓ + Na2CO3 + H2O; 

CaSO4 + Na2CO3 → CaCO3↓ + Na2SO4. 

Щелочную смесь берут в избытке. Непрореагировавшая часть смеси 

определяется титрованием соляной кислотой. Зная, сколько щелочной сме-

си ушло на титрование солей Ca2+ и Mg2+, вычисляют общую жесткость во-

ды. 

Отмерить мерным цилиндром в колбу 100 мл испытуемой воды и 

прибавить к ней 20 мл 0,1 н раствора щелочной смеси (10 мл 0,1 н NaOH и 
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10 мл 0,1 н Na2CO3). Кипятить раствор в течение 3 мин, дать ему остыть и 

охлажденный раствор профильтровать через складчатый фильтр. К филь-

трату добавить 2-3 капли метилового оранжевого и титровать 0,1 н раство-

ром соляной кислоты до перехода окраски в оранжево-розовую. 

Вычислить общую жесткость воды: 

,
V

1000)VN-VN(
Ж

воды

HClHClщщ
o =  

где  Жо – общая жесткость воды, мэкв/л; 

Nщ – нормальная концентрация раствора щелочной смеси; 

Vщ – объем раствора щелочной смеси, мл; 

NHCl – нормальная концентрация раствора кислоты; 

VHCl – объем раствора кислоты, израсходованной на титрование, мл; 

Vводы – объем воды, мл. 

Вычислить постоянную жесткость: 

Жесткость постоянная = Жесткость общая – Жесткость карбонатная. 

К какому типу жесткости относится исследованная вода? 

 
26.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
26.4. Задачи и вопросы для самостоятельной работы 

 
1. Что такое временная и постоянная жесткость? В каких единицах 

она измеряется? 

1. Как устраняется карбонатная и постоянная жесткость воды? 

2. Почему жесткая вода непригодна для многих технических целей? 

3. Почему жесткая вода непригодна для многих технических целей? 
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4. Вычислить жесткость воды, зная, что для  ее  устранения  пошло 

265 г Na2CO3 в расчете на 1 м3 воды. 

5. Жесткость воды, содержащей только гидрокарбонат кальция, равна 

1,785 мэкв/л. Определить массу Ca(HCO3)2 в 1 л воды. 

6. Жесткость воды 3,5 мэкв/л. Какое количество соды необходимо 

внести в 3 м3 воды для устранения жесткости? 

7. Рассчитать жесткость воды, в 4 л которой содержится 1,296 г 

Ca(HCO3)2. 

 

27. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА   26* 

 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ 

ПОДГРУПП ТИТАНА, ВАНАДИЯ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы – связать особенности строения атома, физические кон-

станты элементов побочных подгрупп IV и V групп с химическими свой-

ствами соединений. 

 
27.1. Теоретическая часть 

 
Титан, ванадий и их аналоги относятся к элементам d-семейства. 

Атомы имеют в наружном слое по 2 электрона, а заполнению подвергается 

предыдущий d -подуровень. Отсюда металлические свойства элементов. 

Физические свойства элементов отражены в табл. 13. 

Сравнение физических констант показывает, что металлические свой-

ства в подгруппах d-металлов сверху вниз ослабевают, увеличивается 

устойчивость их в агрессивных средах. 

Общим для данных металлов является их способность покрываться на 

воздухе защитным оксидным слоем. Поэтому в обычных условиях металлы 

малоактивны. Нагревание и раздробление активизируют металлы. В этих 

условиях они реагируют с галогенами: азотом, серой, фосфором, углеродом, 
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кремнием. Ti ,Zr, Нf способны поглощать значительные количества водоро-

да. Присутствие гидридов в металлах (состав их МеН2) повышает хрупкость 

сплавов. Образование нитридов и карбидов в сплавах способствует повы-

шению твердости и тугоплавкости. 

Таблица 13  

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-
ряд 
ядра 

Элект-
ронная 
форму-
ла 

Rат, 
нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

Степень 
окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

Ti +22 3d24s2 0,146 658 -1,63 4,505 1953 +2,+3,+4 0.6 

Zr +40 4d25s2 0,160 660 -1,43 6,45 2125 +2,+3,+4 0,025 

Hf +72 5d26s2 0,159 675 -1,57 13,1 2495 +4,+2,+3 3,2·10-4 

V +23 3d34s2 0,134 650 -1,115 5,96 2190 +2,+3,+4,+5 15·10-3 

Nb +41 4d15s1 0,145 664 -1,1 8,57 2731 +5 2·10-3 

Ta +73 5d36s2 0,146 743 - 16,6 3273 +5 2·10-4 

 

Порошкообразные металлы подгруппы титана окисляются кипящей 

водой или водяными парами по схемам : 

Me + 4Н2О  →
C100o

 Ме(ОН)4 + 2H2↑; 

Me + 2Н2О  →
− C800600 o

МеО2  + 2Н2↑. 

Одним из наиболее активных растворителей этих металлов является 

раствор плавиковой кислоты любой концентрации:  

2Ме + 6 HF  =  2MeF3 + 3Н2↑. 

Растворы кислот соляной и разбавленной серной окисляют металлы 

подгруппы титана до степени окисления +3, а металлы подгруппы ванадия, 

благодаря поверхностной оксидной пленке, не реагируют ни с водой, ни с 

растворами кислот. 

Азотная кислота способна окислять металлы и особенно активно при 

нагревании : 
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3Ti + 4НNO3 + Н2O  =  3H2TiO3 + 4NO↑; 
титановая 
 кислота 

3V + 5HN03  =  ЗНVO3 + 5NO↑ + Н2О. 
ванадиевая 
кислота  

Металлы подгруппы титана способны растворяться в царской водке: 

ЗМе + 4HNO3 + I2HCI = 3MeCI4 + 4NO↑ + 8H2O. 

Лучшим растворителем для металлов обеих групп является смесь 

азотной и плавиковой кислот : 

3Me + 5HNO3 + 21HF = 3H2[MeF7] + 5NO↑ + 10H2O. 

Со щелочами металлы реагируют либо при нагревании: 

Ti + 2NaOH + H2O = Na2TiO3 + 2H2↑, 

либо при сплавлении:  

4V + 4КОН + 5О2 - 4KVO3 + 2Н2О. 

Характер оксидов зависит от степени окисления элемента (табл.14). 

Таблица 14 

Свой-

ства 
Оксиды Гидроксиды Соли 

Основ-

ные 

TiO, Ti2O3, 

VO, V2O3 
Ме(0Н)2, Mе(ОН)3 MeX2, MeX3 

Амфо-

терные 

TiO2, VO2 Ti(OH)4  �  H2TiO3 

титановая 
 кислота 

V(OH)4  �  H2V4O9 
тетраванади- 
евая кислота 

Ti(S04)2 – сульфат титана(IV) 

Na2TiO3 – титанат натрия 

(получается при сплавлении) 

VOCI2 – хлорид ванадила 

Кислот-

ные 

V2O5 Н3VO3 – метаванадиевая 
кислота 

Н3VO4 – ортованадиевая 
кислота 

NaVO3 

                            ванадаты 

Na3VO4 
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Соли подвергаются гидролизу : 

Т1С14 +  Н2О  �  TiOCI2 + 2HCI ; 

Т14+ + НОН  �   TiO2+  +  2Н+ ,   рН < 7 ; 
катион титанила 

V4+ + HOH  �  VO2+  +  2H+ . 
катион ванадила 

Окислительно-восстановительные свойства соединений также нахо-

дятся в зависимости от степени окисления элемента. С низшей степенью 

окисления – восстановители : 

TiCl3 + FeCl3 = TiCl4 + FeCl2, 

а с высшей – окислители (в кислой среде) : 

2Ti(SO4)2 + Zn = Ti2(SO4)3 + ZnSO4. 

При этом ванадаты восстанавливаются постепенно 

I.  2NaVO3 + Zn + 4H2SO4 = 2VOSO4 + ZnSO4 + Na2SO4 + 4H2O. 
    желтый                              голубой 

II. 2VOSO4 + Zn + 2H2SO4 = V2(SO4)3
 + ZnSO4 + 2H2O. 

зеленый 

III. V 2(SO4)3
 + Zn = 2VSO4 + ZnSO4. 

фиолет. 
 

27.2. Экспериментальная часть 

27.2.1. Реактивы 
 

Растворы H2S04 (4н), HCI (40 %), NaOH (4н), Ti(S04)2, кристалличе-

ский' NH4VO3, синий лакмус, гранулированный цинк. 

 

27.2.2. Получение гидроксида титана (IV) и исследование его свойств 

 

В две пробирки внести по 3 капли раствора сульфата титана (IV) и по 

столько же 4 н раствора щелочи. Отметить цвет выпавшего осадка гидрок-

сида Ti (IV). Написать уравнение реакции его образования. 



 153

В одну пробирку прибавить 5-6 капель 4 н раствора серной кислоты, 

Наблюдать растворение осадка. Во вторую пробирку прибавить 5-6 капель 

4 н раствора щелочи. Растворяется ли осадок в избытке щелочи ? 

Сделать вывод, какие свойства Ti(OН)4 преобладают. 

 
27.2.3.  Гидролиз сульфата титана 

 
Внести в пробирку 3-4 капли раствора сульфата титана (IV) и такой 

же объем дистиллированной воды. Кипятить раствор 2-3 мин и наблюдать 

выпадение белого осадка ТiO(OН)2. 

Написать уравнения реакций гидролиза сульфата титана на холоде 

(по II ступени) и при нагревании (по IV ступени). 

 
27.2.4.  Восстановление сульфата Тi (IV) цинком 

 
В пробирку с раствором сульфата титана (IV) внести кусочек цинкa. 

Содержимое пробирки осторожно нагреть до окрашивания раствора в фио-

летовый цвет, характерный для иона титана (III). Написать уравнение реак-

ции. 

 
27.2.5. Получение и свойства оксида ванадия (У) 

 
Поместить небольшое количество ванадата аммония в фарфоровый 

тигель и сильно нагреть его до прекращения выделения аммиака. После 

охлаждения тигеля растворить полученный оксид в воде и проверить рас-

твор на лакмус. Написать уравнения реакций. 

 
27. 2.6. Окислительные свойства ванадатов 

 
К насыщенному раствору ванадата аммония (12-15 капель) добавить 

4-5 капель концентрированной соляной кислоты (плотностью 1,19 г/мл ) и 

2-3 кусочка цинка. Наблюдать последовательное изменение окраски рас-

твора. При каждом появлении новой окраски перенести по 3 капли раствора 

в чистые пробирки. Отметить и объяснить изменение желтой окраски на зе-
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леную, голубую и снова зеленую, затем – на фиолетовую окраску раствора. 

Написать уравнения реакций последовательного восстановления соедине-

ний ванадия. 

 
27.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
27.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Составить уравнения следующих реакций : 

Ti + Cl2 → ;      Zr + HNO3 + HCl → ;      Nb + HNO3 + HF → . 

2. Дописать и уравнять следующие схемы реакций : 

TiO2 + Mg →
ot ;          TiCl4 + HCl + Zn → ;      

Ti(SO2)2 + H2O → ;          VO2 + H2SO4 → ;     

VO2 + NaOH → ;             NaVO3 + H2SO4 + H2S → ; 

NH4VO3 + HCl + KI → . 

 
28. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА   27* 

 
СВОЙСТВА ХРОМА И ЕГО СOЕДИНЕНИЙ 

 
Цель работы – изучить химические свойства хрома, свойства его со-

единений. Познакомиться с применением металлов в технике. 

 
28.1. Краткие теоретические сведения 

 
Хром, молибден, вольфрам – элементы VI группы побочной подгруп-

пы периодической системы элементов. Физические свойства хрома, молиб-

дена и вольфрама приведены в табл. 15. 
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Таблица 15 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-
ряд 
ядра 

Элект-
ронная 
формула 

Rат, 
нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

Степень 
окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

Cr 24 ...3d54s1 0,127 652 -0,74 7,2 2123 +2,+3,+6 6·10-3 

Mo 42 ...4d55s1 0,139 688 -0,2 10,2 2894 +4, +6 3·10-4 

W 74 ...5d46s2 0,140 770 -0,05 19,2 3663 +4, +6 6·10-4 

 

При обычной температуре эти металлы не взаимодействуют с кисло-

родом. Хром сохраняет пассивность в широком интервале температур за 

счет устойчивой оксидной пленки. При горении в кислороде порошкооб-

разный хром образует оксиды : СгО, Cr2O3. Молибден и вольфрам реагиру-

ют при температурах выше 773-873 К, образуя оксиды: MoO2, MoО3 и WO2, 

WO3. Все металлы реагируют с фтором на холоде; с хлором – при нагрева-

нии, с бромом – только хром и молибден; с йодом – только хром. Молибден 

и вольфрам дают высшие гекcагалиды (MoF6, WF6), хром таких соединений 

не образует. Хром поглощает водород, молибден и вольфрам поглощают 

водород  при  Т > 1473  К.   С  азотом  хром,  молибден  и   вольфрам   при  

Т > 1273 К образуют нитриды состава Ме2N, МеN. При высоких температу-

рах с углеродом образуются разнообразные карбиды : Сr4С, Cr3С2, Мо2С, 

MoC, W2C и WC. При обычных условиях металлы не взаимодействуют с 

водой. Хром растворяется в соляной и разбавленной серной кислотах, вы-

тесняя водород: 

Cr + 2HCl → CrCl2 + H2 ↑; 

Cr + H2SO4 → CrSO4 + H2 ↑. 

Азотная кислота пассивирует хром :  

2Cr + 6HNO3 → Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O. 

Молибден растворяется в НNO3 :  

Мо + 2HNO3  →  МоО3 + 2NO + H2O . 
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Вольфрам растворяется в азотной кислоте в присутствии плавиковой 

HF или соляной HCI кислот :  

W + 2HNO3 + 6HF → WF6 + 2NO + 4H2O. 

В присутствии окислителей вольфрам реагирует с расплавом щелочи:  

2W + 4NaOH + 3O2 → 2Na2WO4 + 2H2O. 

Химический характер гидроксидов хрома соответствует характеру 

оксидов : Сг(OН)2 – основание, нерастворимое в воде, растворимое в кисло-

тах:  

Сг(OН)2 + 2H+ → Cr2+ + 2Н2O. 

Свежеосаждённый Сг(OН)3 обладает амфотерными свойствами :  

Cr2(SO4)3 +6NaOH → 2Сг(OН)3 + ЗNа2SO4; 

Сг(OН)3 + 3HCI → СгС13 + 3Н2O. 

Сr(OН)3 + 3NaОН → Na3[Cr(OH)6] (гексагидроксо(III) хромат натрия). 

Оксиду СгО3 соответствуют кислоты : хромовая Н2СrO4 (соли – хро-

маты), двухромовая – Н2Сr2O7, (соли – дихроматы). Хромовые кислоты су-

ществуют только в растворах. Хроматы легко переходят в дихроматы и 

наоборот при изменении рН раствора : 

2К2СrO4 + H2SO4   →
< 7pH

К2Сr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                                  оранжевый 

К2Сr2O7 + 2KOH  →
> 7pH

2К2СrO4 + H2O; 
оранжевый                               желтый 

Под действием сильных окислителей соединения хрома (III) перехо-

дят в соединения хрома (VI): 

.OH4NaBr6OCrNa2NaOH8Br3NaCrO2 24

6

2
o
2

3

2 ++→++
++

 

Соединения хрома (VI) – окислители, особенно в кислой среде. Вос-

становлениe хрома (VI) идет до хрома (III). Например : 

.OH4OSK4)SO(CrSOH4OSK3OCrK 24

6

234

3

42

4

3272
6

2 2 ++→++
++++

 

оранжевый                                          зеленый 
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Нитриды вольфрама, молибдена и хрома – твердые вещества, исполь-

зуемые для упрочнения поверхности других металлов. Карбиды металлов -

тугоплавкие, очень твердые вещества. Карбиды вольфрама почти не усту-

пают по твёрдости алмазу. В современном машиностроении хром, молиб-

ден и вольфрам применяются для легирования сталей (нержавеющих, по-

вышенной твердости, инструментальных, жаропрочных).  

 
28.2. Экспериментальная часть 

 
28.2.1. Приборы и реактивы 

 
Горелка, спички. Растворы: 2 н Cr2(SO4)3; 2 н NaOH; 2 н HCI; 3 % 

H2O2 ; 0,5 н К2СгO4; 0,5 н К2Сг2O7; 3 н H2SO4; Н2SO4 (1:1). Сухие вещества: 

NaNO2, FeSO4, Na2SO3. 

 
28.2.2. Получение гидроксида хрома и определение его свойств 

 
В две пробирки поместить по 3-4 капли раствора сульфата хрома (III) 

и добавить по каплям 2 н раствор едкого натра. В первую пробирку доба-

вить по каплям 2 н раствор соляной кислоты, во вторую – 2 н раствор щело-

чи NаОН до растворения осадка. 

 
28.2.3. Восстановительные свойства солей хрома (III) 

 
К полученному в опыте п. 28.2.2 раствору Nа[Сr(0Н)4] добавить 1-2 

капли щелочи и 3-5 капель 3 %-го раствора пероксида водорода H2O2. 

Нагреть смесь до изменения окраски. 

 
28.2.4.  Переход хромата калия в дихромат 

 

В пробирку внести 3-4 капли раствора хромата калия и прибавить по 

каплям 2 н раствор серной кислоты. 
 

28.2.5.  Переход дихромата калия в хромат 

В пробирку внести 3-4 капли раствора дихромата калия и прибавить 

по каплям 2 н раствор щелочи до изменения окраски. 
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28.2.6. Окислительные свойства дихроматов 
 

В три пробирки внести по 3-4 капли дихромата калия и такое же ко-

личество раствора серной кислоты (1:1). В первую пробирку добавить не-

сколько кристалликов нитрита натрия, во вторую – сульфата железа (II), а в 

третью – сульфита натрия. 

 
28.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
28.4. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 
1. Рассчитать тепловые эффекты (при 298 К) реакций и оценить воз-

можность их протекания : 

а)  Сг2О3(к)  +  2А1(к)  =  2Сr(к)  + А12О3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -1140            –               –        -1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =     81,4          28,3          23,7         51; 

б) MoO3(к)    + 2Al(к)    = 2Mo(к)    + Al2O3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -746               –               –           -1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =      78             28,3          28,7            51; 

в) WO3(к)      + 2Al(к)      =  W(к)     + Al2O3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -843               –                 –           1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =    76,1            28.3            32,6           51. 

2. Осуществить превращения: 

Cr2O3 → K2CrO4 → K2Cr2O7 → Cr2(SO4)3 → K3[Cr(OH)6]. 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

а) Cr2O3 + Na2CO3 + KClO3 → ; е) K2Cr2O7 + Zn + H2SO4 → ; 

б) NaCrO2 + Cl2 + NaOH → ; ж) Na2Cr2O7 + HCl(конц.) → ; 
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в) Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; з) K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4 → ; 

г) CrCl3 + NaBrO3 + NaOH → ; и) K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

д) Na[Cr(OH)4] + H2O2 + NaOH → ; к) K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 → . 

 

29. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 28* 

СВОЙСТВА МАРГАНЦА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ 

Цель работы: изучить химические свойства марганца, свойства его 

соединений. 

 

29.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Марганец, технеций, рений входят в побочную подгруппу VII группы 

периодической системы элементов. Физические свойства марганца, техне-

ция и рения приведены в табл. 16. 

Таблица 16 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

Заряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

Mn 25 ...3d54s2 0,130 717 -1,17 7,2-7,3 1520 
+2,+3,+4, 

+6, +7 
8·10-2 

Tc 43 ...4d55s2 0,136 702 +0,4 11,5 2400 +4, +7 – 

Re 75 ...5d56s2 0,137 769 +0,3 20,5 3448 +5, +7 9·10-8 

 

Порошкообразные марганец и рений сгорают в кислороде, образуя 

оксиды MnO2 и Re2O7. Компактные металлы пассивируются на воздухе. С 

галогенами марганец образует МnF2; рений с фтором – ReF6; с хлором – 

ReCI5. Марганец и рений при повышении температуры растворяют водород. 

При повышении температуры > 1200°С марганец и рений образуют нитри-
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ды: Mn2N3 , Re2N. С углеродом марганец реагирует в расплаве, образуя 

Мn3С. Порошкообразный марганец вытесняет водород из воды: 

Мn + 2Н2O → Мn(OН)2 + H2↑. 

Из раствора соляной и серной кислот марганец также вытесняет водо-

род :  

Мn + 2HCI → МnС12 + Н2 ↑; 

Мn + H2SO4 → MnSO4  + Н2 ↑. 

Марганец легко окисляется концентрированными азотной и серной 

кислотами : 

3Mn + 8HNO3 → 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

Мn + 2H2S04 → MnS04 + SO2 + 2H2O. 

Рений окисляется только азотной кислотой, образуя рениевую кисло-

ту : 

3Re + 7HNO3 → 3HReO4 + 7NO + 2H2O. 

Со щелочами рений в присутствии окислителей образует соли :  

2Re + 2КOН + 7/2 O2 → 2KReO4 + Н2O. 

Технеций, как и рений, растворяется в концентрированной азотной 

кислоте, образуя технециевую кислоту НТсО4. 

Марганец образует с кислородом соединения :  

 

 

Свойства оксидов рения аналогичны, Tc2O7 – кислотный. Химический 

характер гидроксидов соответствует характеру оксидов. При взаимодей-

ствии солей марганца (II) со щелочами образуется гидроксид бело-розового 

цвета : 

Mn2+ + 2OH¯   →  Mn(OH)2. 

На воздухе этот гидроксид буреет, окисляясь до Мn(OН)3, а затем – до 

Мn(OН)2O:  

4Мn(OН)2 + 2Н2O + O2   →  4Мn(OН)3 ; 

4Мn(OН)3 + O2   →  4Мn(OН)2O + 2Н2О. 

   Mn, Mn2O3,          MnO2,          MnO3, Mn2O7 . 
 

  основные        амфотерные        кислотные 
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При действии сильных окислителей Mn2+ переходит в МnО4¯  : 

;OH2)NO(Pb3PbSO2HMnO2HNO6PbO5MnSO2 2

2

23

2

4

7

43

4

2

2

4 +++→++
+++++

 

++→++
+++

3

7

43

5

3

2

4 NaNOHMnO2HNO16NaBiO5MnSO2  

.OH7)NO(Bi5SONa2 233

3

42 +++
+

 

Мn(OН)4 амфотерен, образует при растворении в кислотах соли: 

МnС14, Мn(SO4)2; при растворении в щелочах дает соли марганцоватистой 

кислоты : K4МnO4, Са2МnO4. Манганиты можно получить при сплавлении 

МnO2 со щелочами. В присутствии окислителей получаем соли марганцова-

той кислоты – манганаты: 

.OH2MnOK2KOH4OMnO2 2

6

422

4

2 +→++
++

 

Манганаты щелочных металлов растворимы в воде, ионы −2
4MnO  

окрашивают растворы в темно-зеленый цвет. Марганцовая кислота НМnО4 

– сильная кислота. Её соли – перманганаты – являются сильными окислите-

лями: 

2KMnO4 + 5K2SO3 + 3H2SO4 → 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O;        pH < 7 

2      MnO4¯  + 5e + 8H+  →  Mn2+ + 4H2O 

5      −2
3SO  - 2e + H2O  →  −2

4SO  + 2H+ 

2KMnO4 + 3K2SO3 + 3H2O → 2MnO(OH)2 + 3K2SO4 + 2KOH,     pH = 7; 

2KMnO4 + 3K2SO3 + 2KOH → 2K2MnO4 + K2SO4 + H2O,             pH > 7. 

При прокаливании соли марганцевой кислоты разлагаются : 

2KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2. 

Нитриды марганца Mn3N2, Mn2N – твердые, химически стойкие со-

единения, упрочняющие поверхность металла. Карбид марганца Mn3C об-

ладает высокой твердостью, что используется при легировании сталей. Ос-

новная масса марганца в виде ферромарганца (80-85% Мn, до 7 % С; 13-

18% Fe) идет для получения сталей и чугунов. 



 162

29.2. Экспериментальная часть 
 

29.2.1. Приборы и реактивы 
 

Горелка, спички, шпатель. Растворы : 2 н MnSO4, 2 н NаОН, 2 н HCI, 

HClконц. (ρ = 1,19 г/cм3). Сухие вещества : NaBiO3, MnO2, Na2SO3. 

 
29.2.2.  Гидроксид марганца (II) и его свойства 

 
В две пробирки внести по 2-3 капли раствора сульфата марганца и по 

2-3 капли 2 н раствора щелочи NаОН. Первую пробирку оставить на возду-

хе, во вторую прилить 5-6 капель 2 н раствора соляной кислоты HCI. 

 
29.2.3.  Окисление соли марганца (II) висмутатом натрия 

 
Поместить в пробирку одну каплю раствора сернокислого марганца и 

5-6 капель 2 н раствора азотной кислоты. Добавить шпателем немного вис-

мутата натрия NаВiО3. 

 
29.2.4.  Окислительные свойства диоксида марганца 

 
В пробирку поместить немного диоксида марганца и 2-3 капли кон-

центрированной соляной кислоты (ρ = 1,19 г/cм3). 

 
29.2.5.  Окислительные свойства перманганата калия 

 
В три пробирки внести по 3-4 капли раствора перманганата калия. В 

первую добавить 2 капли 2 н раствора серной кислоты, во вторую – столько 

же воды, в третью – 3-4 капли 2 н раствора щелочи. Во все три пробирки 

прибавить по несколько кристалликов сульфита натрия. 

 
29.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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29.4. Упражнения и задачи для самостоятельного решения 

 

1. Сколько граммов перманганата калия потребуется для окисления 

7,60 г Na2SO3 в нейтральном и кислом растворах ? 

2. Написать молекулярные уравнения реакций, соответствующих пе-

реходу ионов : 

a)  1
4MnO−  → Mn2+ ;    б)  МnО4¯  → МпО2 ;    в)  Мn2+ → МпО4¯ . 

3. Закончить уравнения реакций : 

a) KMnO4 + K2SO3 + H2SO4 → ; б)KMnO4 + HCl(конц) → ; 

в) KMnO4 + K2SO3 + H2O → ; г) MnO2 + HCl(конц) → ; 

д) KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; е) KMnO4 + H2S + H2SO4 → ; 

ж) KMnO4 + KI + H2SO4 → ; з) KMnO4 + NaNO2 + KOH → ; 

и) MnSO4 + PbO2 + HNO3 → к) KMnO4 + NaNO2 + H2O →. 

4. Как осуществить превращения : 

MnO → MnSO4 → HMnO4 → KMnSO4 → KMnSO4 → Mn(OH)2 → MnO ? 

 

30. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА 29* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ 

СЕМЕЙСТВА  ЖЕЛЕЗА И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы – изучить важнейшие свойства железа, кобальта,  нике-

ля – основных металлов современной индустрии, а также свойства их со-

единений. 

 

30.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Физические свойства в значительной мере определяют химический 

характер элементов (табл.17). 
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Таблица 17 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

Fe 26 ...3d64s2 0,126 762 -0,44 7,87 1812 +2, +3, +6 4,0 

Co 27 ...3d74s2 0,125 758 -0,277 8,84 1765 +2, +3 2·10-3 

Ni 28 ...3d84s2 0,124 736 -0,25 8,91 1728 +2, +3 2·10-2 

 

Наиболее характерной особенностью простых веществ данных метал-

лов является их повышенная магнитная восприимчивость. В чистом виде 

все три металла пластичны; примеси сильно влияют на механические свой-

ства. 

Химическая активность уменьшается от железа к никелю. В мелко 

раздробленном виде эти металлы самовоспламеняются на воздухе (пиро-

форны), а в компактной массе устойчивы к кислороду воздуха. Загораются 

при нагревании : 

4Fe + 3O2 = 2Fe203, 

2Ni + O2 = 2NiO. 

Углерод при высоких температурах взаимодействует с Fe, Co, Ni, об-

разуя карбиды состава Ме3С, Ме2С. На основе Fe3C (цементит) готовят ту-

гоплавкие стали с различными свойствами. Нитриды металлов получают 

косвенным путем. Азотированная сталь приобретает высокую коррозион-

ную стойкость и твердость, сопротивление износу. 

Продукты взаимодействия металлов семейства железа с серой и фос-

фором – сульфиды и фосфиды – оказывают вредное влияние на качество 

сплавов. 

При высоких температурах железо взаимодействует с водяным паром 

по уравнению   

3Fe + 4Н20 � Fe3O4 + 4H2 ↑ + 150 кДж. 
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Соляная, разбавленная серная кислоты растворяют Fe, Co, Ni  c обра-

зованием солей металлов (II) : 

Me + 2H+ = Ме2+ + Н2↑. 

Концентрированные H2SO4 (98 %) и НNO3 (60 %) в холодном состоя-

нии пассивируют данные металлы. При разбавлении или нагревании метал-

лы растворяются в кислотах до степени окисления +3. Продуктами восста-

новления HNO3 могут быть NO2, NО, N2O, N2 или NH3 (с разбавлением по-

нижается степень окисления), a H2SO4 (конц.) – SO2, S, H2S. 

Со щелочами Fe, Co и Ni  не реагируют. 

Железо образует с кислородом несколько оксидов: FeO, Fe2O3, 

Fe3O4(FeO·Fe2O3). Аналогичны по составу оксиды Со и Ni . Все оксиды не-

растворимы в воде и щелочах. С кислотами они образуют соли. 

Гидроксиды Ме(OН)2 и Ме(ОН)3 растворяются в сильных кислотах, а 

Fe(OH)3 – и в концентрированных горячих щелочах с образованием ферри-

тов: 

Fe(OH)3 + NaOH = NaFeO2 + 2Н2O . 

Гидроксиды Mе(OН)2 неустойчивы в окислительных средах. В ряду 

Fe(0H)2  →  Co(0H)2 → Ni(OH)2 устойчивость возрастает: 

4Fe(OН)2 + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3;  

4Со(OН)2 + 2Н2O + O2 = 4Co(OH)3 (медленно); 

2Ni(OH)2 + Br2 + 2NaOH = Ni2O3 + 2NaBr + 3H2O. 

Соединения Me (II)  проявляют восстановительные свойства:  

,OH8SOKSOMn2)SO(Fe5SOH8OMnK2SOFe10 2424

2

342
3

424

7

4

2
+++=++

++++

 

а соединения Me (III) могут быть слабыми окислителями: 

;OH6lCClCo2ClH6)OH(Co2 22
0

2

21

3

3
++=+

+−+

 

.KCl2ClFe2IKI2ClFe2 2

2
2

01

3

3
++=+

+−+
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Качественные реакции на ионы :  

Fe2+ :     3FeSO4 + 2K3[Fe(CN)6] = Fe3[Fe(CN)6]2↓ + 3K2SO4; 
красная кро-      турнбулева   
вяная соль             синь 

Fe3+:     4FeCl3 + 3K4[Fe(CN)6]  =  Fe4[Fe(CN)6]3↓ + 12KCl; 
желтая кро-      берлинская 
вяная  соль          лазурь 

Сo2+ :    CoCl2 + 4NH4CNS  �  (NH4)2[Co(CNS)4] + 2NH4Cl; 
розовый                               синий цвет 
цвет 

Ni2+ :     Ni(OH)2 + 6NH4OH = [Ni(NH3)6](OH)2 + 6H2O. 

зеленый                        темно-синий 
 осадок                             раствор 

 

30.2. Экспериментальная часть 

30.2.1. Реактивы 

 

2н растворы HCI, Н2SО4, НNО3; конц. H2SО4; насыщ. и разб. раствор 

NH4CNS; растворы FeSO4, CoSO4, NiSO4, FeCI3, КMnО4, K3[Fe(CN)6], 

K4[Fe(СN)6], KCI; изоамиловый спирт. 

 

30.2.2.  Взаимодействие железа с кислотами 

 

В три пробирки налить по 5 капель 2н растворов кислот: в первую –

соляной, во вторую – серной, в третью – азотной. В четвертую пробирку 

поместить 3 капли концентрированной серной кислоты (ρ = 1,64 г/см3). В 

каждую  пробирку поместить  немного железных опилок; пробирку с конц. 

H2SО4  нагреть. Затем в каждую пробирку прибавить по 1 капле роданида 

аммония или калия. Убедиться в том, что в соляной и разбавленной серной 

кислотах образуются ионы Fe (II), а в азотной и концентрированной серной 

кислотах – ионы Fe (III). Написать уравнения реакций. 
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30.2.3.  Получение гидроксидов Fe (II), Со (II), Ni (II) 
 

Налить в пробирки отдельно по 5-7 капель растворов солей Fе (II), Со 

(II), Ni (II) и подействовать на них раствором щелочи до выпадения осад-

ков, а в пробирке с солью кобальта – до изменения выпавшего вначале си-

него цвета осадка основной соли кобальта CoOHCI в розовый Со(OH)2. 

Пробирки сохранить для следующего опыта. 

 

30.2.4. Окисление дигидроксидов в тригидроксиды 

 
Полученные в предыдущем опыте осадки размешать стеклянной па-

лочкой, слегка нагреть. Изменение наблюдается только в пробирке с 

Fe(OH)2. В пробирки с Co(OH)2 и Ni(OH)2 прилить под тягой несколько ка-

пель бромной воды. Нагреть пробирку с Ni(OH)2, наблюдать почернение 

осадка вследствие образования Ni2O3 черного цвета. 

Написать уравнения реакций и сделать вывод об относительной лег-

кости окисления ионов Fe2+, Co2+, Ni2+. 

 

30.2.5.  Восстановительные свойства Fe2+ 
 

Поместить в пробирку 5-6 капель раствора перманганата калия и 2 

капли 2н раствора серной кислоты, затем 5-6 капель раствора FeSO4. Обра-

тить внимание на обесцвечивание раствора вследствие восстановления в 

кислой среде фиолетового MnO4 в практически бесцветный ион Мn2+ . Со-

ставить уравнение окислительно-восстановительной реакции ионно-

электронным методом 

 

30.2.6.  Окислительные свойства иона Fe3+ 
 

Налить в пробирку 3-4 капли раствора КI и подействовать на него 

раствором соли железа (III). Убедиться в образовании свободного иода с 

помощью крахмального клейстера. Написать уравнение реакции. 
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30.2.7.  Комплексные соединения железа 

 

а) Получение берлинской лазури. К 2-3 каплям раствора соли железа 

(III) добавить каплю кислоты, несколько капель воды и каплю раствора гек-

сацианоферрата (III) калия ( желтой кровяной соли). Наблюдать появление 

осадка берлинской лазури. Исследовать отношение берлинской лазури к 

действию щелочи.  

б) Получение турнбулевой сини. К раствору соли Мора прибавить 1-2 

капли раствора гексацианоферрата (III) калия. Образуется осадок турнбуле-

вой сини. Проверить отношение осадка к действию щелочи. Написать урав-

нения реакций. 

в) Получение роданида железа (III). К нескольким каплям раствора со 

ли железа (III) добавить каплю раствора роданида калия или аммония. Ис-

следовать отношение родaнида Fe(CNS)3 к щелочам. Сравнить наблюдае-

мое явление с предыдущими случаями образования комплексов железа. 

 

30.2.8. Комплексные соединения кобальта 

 
Налить в пробирку 2-3 капли розового раствора соли кобальта (II) и 

добавить несколько капель насыщенного раствора KCNS. Добавить в про-

бирку несколько капель амилового спирта и встряхнуть ее. Наблюдать по-

явление синего кольца в верхнем слое раствора. Сделать вывод об устойчи-

вости комплекса [Co(CNS)4]
2- в различных средах. 

 

30.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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30.4.  Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Kак  можно  из  металлического железа получить : а) соль железа 

(II); б) соль железа (III)? 

2. Могут ли существовать совместно : 

Fe(0H)2 и Н202 ; Ni(OH)2 и Н202 ;  FeCl3 и H2S ? 

3. Дописать уравнения реакций : 

FeSO4 + K2Cr2O7 + H2SO4 → ;        FeCl3 + SnCl2 → . 

 

31. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА 30* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  МЕДИ, ЦИНКА  

И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с химическими свойствами важнейших 

электротехнических металлов подгруппы меди, а также со свойствами цин-

ка и его соединений. 

 

31.1.   Краткие теоретические сведения 

 

Элементы подгрупп меди и цинка являются последними d-ме-таллами 

в своих периодах. Поэтому металлический характер их в значительной мере 

ослаблен. Они относятся либо к числу благородных (Ag, Au), либо к числу 

полублагородных (Cu, Hg) металлов. Об их сравнительной химической 

инертности свидетельствуют физические константы ( табл. 18). 

По величинам радиусов и ионизационных потенциалов видно, что ме-

таллическая активность в подгруппах сверху вниз падает. 

d-подуровень предыдущего слоя в подгруппе цинка стабилизируется, 

поэтому участие в химических связях принимают только s-электроны по-

следнего слоя. Из особенностей физических свойств металлов следует от-
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метить высокую ковкость, пластичность и электропроводность элементов 

подгруппы меди. 

Таблица 18 

Сим-
вол 
эле-
мента 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисле-

ния 

В при-

роде, 

мас.% 

 

Cu 29 ...3d104s1 0,128 745 0,34 8,96 1356 +1, +2 10-2 

Ag 47 ...4d105s1 0,144 730 0,79 10,5 1234 +1, +2 10-5 

Au 79 ...5d106s1 0,144 890 1,69 19,3 1336 +1, +3 5·10-7 

Zn 30 ...3d104s2 0,139 906 -0,76 7,13 693 +2 10-2 

Cd 48 ...4d105s2 0,156 867 -0,4 8,65 594 +2 10-5 

Hg 80 ...5d106s2 0,160 1006 0,85 13,6 234 +1, +2 10-6 

 

С кислородом на воздухе реагирует медь, покрываясь зеленым нале-

том основной соли : 

2Cu + O2 + H2O + CO2 = (CuOH)2CO3. 

Цинк и кадмий покрываются защитным слоем оксидов ZnО и CdO, 

предохраняющим их от дальнейшего разрушения. При нагревании медь 

окисляется до СuО или Cu2O, а ртуть – до НgО. Оксиды серебра и золота 

получаются косвенным путем : 

2AgNO3 + 2KOH = Ag2O + H2O + 2KNO3; 

2AuCl + 2NaOH = Au2O + H2O + 2NaCl. 

Серебро на воздухе тускнеет вследствие взаимодействия с сероводо-

родом и кислородом с образованием черного сульфида серебра : 

4Ag + О2 + 2H2S  = 2Ag2S + 2Н2О. 

C водой реагируют только Zn и Cd, обладающие отрицательными 

электродными потенциалами, да и то при нагревании, при снятии оксидного 

слоя: 

Me + 2Н20 → Ме(OН)2 + Н2. 
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С кислотами, где окислитель – катион Н+, реагируют также только Zn 

и Cd. Остальные металлы растворяются в кислотах, в которых роль окисли-

теля выполняет анион кислотного остатка. Золото растворяется только в 

царской водке и в селеновой кислоте: 

Au + HNO3 + 3HCl = AuCl3 + NO↑ + 2H2O; 

2Au + 6H2SеO4 = Au2(SeO4)3 + 3SeO2 + 6H2O. 

На способности меди, золота и серебра быстро растворяться в циани-

стых растворах основан метод извлечения этих металлов из руд : 

2Au + 4KCN + H2O + 1/2O2 = 2K[Au(CN)2] + 2KOH. 

Для ртути лучшим растворителем является азотная кислота. В зави-

симости от количества кислоты могут получаться разные соли : 

Hg + 4HNO3 = 23

2
)NO(Hg

+

 + 2NO2↑ + 2H2O; 
избыток 

6Hg +  8HNO3  = 23

1

2 )NO(Hg3
+

 + 2NO + 4H2O. 
недостаток  

Только цинк легко растворяется в щелочах: 

Zn + 2KOH + H2O = [K2Zn(OH)4] + H2↑, 

а также в растворе гидроксида аммония и насыщенного хлорида аммония: 

Zn + 4NH4OH = [Zn(NH3)4](OH)2 + 2H2O + H2↑; 

Zn + 4NH4Cl = [Zn(NH3)4]Cl2 + 2HCl + H2↑. 

Медь растворяется в аммиаке только в присутствии сильного окисли-

теля: 

2Cu + O2 + 8NH3 + 2H2O = 2[Cu(NH3)4](OH)2. 

Характеристика важнейших соединений элементов дана в табл.19. 
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Таблица 19 

Оксиды и гидроксиды 
Соли 

основные амфотерные 

Cu2O → CuOH CuO → Cu(OH)2  
с преобладанием 
основных 

CuCl, CuCl2, [Na2Cu(OH)4],   
(купраты) 

[Cu(NH3)2]Cl 

Ag2O → – основания нет  AgNO3, [Ag(NH3)2]Cl 

Au2O → AuOH  AuCl, [Au(CN)2]Cl 

 Au2O3 → Au(OH)3  
с преобладанием 
кислотных 

AuCl3, K[Au(OH)4] 
(аураты) 

 ZnO → Zn(OH)2 ZnCl2, Na2[Zn(OH)4] 
(цинкаты) 

CdO → Cd(OH)2  CdSO4, Cd[CdI3]2  
(автокомплекс) 

HgO → – основания нет, 

Hg2O → – основания нет 

 Hg(NO3)2, K2[HgS2],  

Hg2(NO3)2 

 

31.2. Экспериментальная часть 

 
31.2.1. Реактивы 

 

2н растворы HCI, H2S04 ,НNО3, NаОН; конц. растворы HCI, H2S04, 

HN03, 40 %-й раствор NaOH; растворы солей СuS04, ZnS04, CdS04, 

Hg(NO3)2, КI, Na2S; 2н раствор NН40Н; металлический Сu, Zn и образец 

медного сплава. 

 

31.2.2. Отношение меди к разбавленным  

и концентрированным кислотам 

 

В три пробирки поместить по кусочку меди и прибавить по 5-6 капель 

2н растворов кислот соляной, серной, азотной. Проделать аналогичный 

опыт с концентрированными кислотами без нагревания и при нагревании 
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(осторожно!). С какими кислотами взаимодействует медь? Как изменяется 

цвет раствора, какие ионы обусловливают эту окраску ? Какие газы при 

этом выделяются ? 

 

31.2.3. Получение и свойства гидроксида меди (II) 

 

В трех пробирках получить гидроксид меди Cu(OH)2. Для этого 

налить по 3-4 капли раствора CuSO4 и 2н раствора NаОН. В одну из проби-

рок прибавить 5-6 капель 2н раствора H2SO4, в другую – 40 %-го раствора 

щелочи. Что наблюдается ? Какой вывод можно сделать о свойствах гид-

роксида меди (II)? 

Третью пробирку осторожно нагреть на пламени горелки. Почему из-

менился цвет осадка ? Сделать вывод о термической устойчивости гидрок-

сида меди (II). 

 

31.2.4. Получение аммиачного комплекса меди (II) 

 

В пробирку с раствором сульфата меди прибавлять по каплям 2 н рас-

твор аммиака до полного растворения выпавшего вначале осадка основной 

соли (CuOH)2SO4. Отметить последовательное изменение окраски. Какие 

ионы обусловливают данные цвета ? Написать уравнения реакций образо-

вания основной соли и растворения ее с образованием комплексной соли, 

где 4КЧ 2Cu
=+ . Написать уравнение диссоциации полученного комплекс-

ного соединения. Какое основание сильнее – гидроксид меди или ком-

плексное основание меди ? Ответ мотивировать. 

 

31.2.5.  Обнаружение меди в сплавах 

 

Очистить поверхность металлического образца наждаком, промыть 

водой, обсушить фильтровальной бумагой и нанести на образец одну каплю 
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концентрированной HNO3. Через минуту нанести на то же место несколько 

капель водного раствора аммиака. Синяя окраска раствора указывает на 

присутствие меди в сплавах. Составить уравнения проделанных реакций. 
 

31.2.6.  Растворение цинка в кислотах и щелочах 
 

Налить в две пробирки по 4-5 капель 2 н растворов серной и азотной 

кислот, а в третью - концентрированной серной кислоты. Во все пробирки 

внести по кусочку цинка и слегка нагреть. Наблюдать растворение цинка. 

Какие газы выделяются в каждом отдельном случае ? 

Таким же способом проверить растворимость цинка в 2 н растворе 

соляной кислоты и в 2 н растворе щелочи. 
 

31.2.7. Получение гидроксидов цинка и кадмия 

 и исследование их свойств 
 

Налить в две пробирки по 3-4 капли раствора соли цинка, в две другие 

– столько же раствора соли кадмия. В каждую пробирку добавлять по кап-

лям 2 н раствор щелочи до появления белых студенистых осадков гидрок-

сидов. Испытать отношение полученных оснований к кислотам и щелочам. 

Какой вывод можно сделать о свойствах гидроксидов ? 

 
31.2.8. Сульфиды цинка, кадмия, ртути 

 
Налить в три пробирки отдельно по 5-6 капель раствора солей цинка, 

кадмия и ртути и подействовать на них несколькими каплями Na2S или H2S 

(под тягой !). Отметить цвет осадков и написать уравнения реакций. По-

пытаться растворить осадки разбавленной соляной кислотой. Какой из 

осадков растворяется ? 

31.2.9.  Комплексные соединения цинка, кадмия, ртути 
 

Налить в две пробирки отдельно по 5-6 капель раствора соли цинка и 

соли кадмия, в каждую добавить понемногу раствора гидроксида аммония 
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до образования осадков, а затем - до их растворения. Написать уравнения 

реакций образования аммиакатов цинка и кадмия. Координационное число 

Zn и Cd равно 4. 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли ртути и добавить в нее 

по каплям раствор KI. Наблюдать сначала образование осадка, а затем его 

растворение с образованием комплексного иона [HgI4]
2-. 

 

31.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

31.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить уравнения реакций: 

Cu + H2SO4 + H2O2 → ; 

Cu → CuSO4 → Cu(OH)2 → [Cu(NH3)4](OH)2 ; 

Zn + O2 → ; 

Zn + HNO3 → NH4NO3 + ... 

2. Написать формулу комплексного цианида и аммиаката серебра, 

принимая координационное число серебра равным 2. Чем отличаются ком-

плексные ионы серебра в этих двух соединениях ? 

3. Какое основание – CuОH или Cu(OH)2 – проявляет более основные 

свойства ? 
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32. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 31* 

СВОЙСТВА УГЛЕРОДА, КРЕМНИЯ, ОЛОВА, СВИНЦА  

И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: изучить некоторые свойства простых веществ и соеди-

нений элементов главной подгруппы IV группы периодической системы 

Д.И.Менделеева. 

 

32.1. Краткие теоретические сведения 

 

К главной подгруппе IV группы относятся типичные элементы: угле-

род, кремний, а также германий, олово, свинец. 

В подгруппе с ростом порядкового номера увеличивается атомный 

радиус, неметаллические свойства ослабевают, а металлические – усилива-

ются: углерод и кремний – неметаллы; германий, олово и свинец – металлы. 

Физические свойства элементов приведены в табл. 20. 

Таблица 20 

Сим-
вол 
эле-
мен-
та 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Сте-

пень 

окис-

ления 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Ткип, 

К 

Rат, нм I, 

моль

кДж

 

ЭО 

Элект-
род-
ный 
потен-
циал, 
В 

В при-

роде, 

мас.% 
А0 А+2 А+4 

C 6 2s22p2 
-4,+2, 

+4 
3,51 - - 0,077 - 0,02 1087 2,55 - 0,14 

Si 14 3s23p2 
-4,+2, 

+4 
2,33 1685 2753 0,117 - 0,039 786 1,9 - 27,6 

Ge 32 4s24p2 
-4,+2, 

+4 
5,32 1210 3125 0,122 0,065 0,04 760 2,0 +0,05 10-4 

Sn 50 5s25p2 +2, +4 7,2 505 2473 0,158 0,102 0,06 707 1,8 -0,14 4·10-3 

Pb 82 6s26p2 +2,+4 11,34 600 2013 0,175 0,126 0,07 719 1,8 -0,126 10-4 
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Различия в химической природе простых веществ отчетливо прояв-

ляются в их отношении к азотной кислоте. При окислении азотной кисло-

той углерод переходит в СО2, германий – в германиевую кислоту, а олово – 

в оловянную кислоту:   

4НNО3 + 3C = 3CО2↑ + 2Н2О + 4NО; 

Ge + 4HNO3(конц) = H2GeO3  4NO2↑ + 2Н2О; 

Sn  + 4HNO3(конц) = H2Sn03 + 4NO2 + H2O. 

В разбавленной азотной кислоте олово ведет себя как металл, перехо-

дя в нитрат олова (II): 

3Sn + 8HNO3(разб) = 3Sn(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O. 

Свинец по отношению к НNO3 любой концентрации выступает как 

металл и образует в ней Pb(NO3)2. 

Кремний растворяется в смеси HF с HNO3. 

При нагревании кремний, олово и свинец взаимодействуют с водны-

ми растворами щелочей : 

Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2 ↑; 

Sn + 2KOH + 2H2O = K2[Sn(OH)4] + H2 ↑; 

Pb + 2KOH + 2H2O = K2[Pb(OH)4] + H2 ↑. 

Германий растворяется в щелочах лишь в присутствии окислителей : 

Ge + 2KOH + 2Н2O2 = К2[Gе(ОН)6] . 

Элементы подгруппы образуют оксиды типа RO2 и RO, а водородные 

соединения – типа RH4. Гидраты высших оксидов углерода и кремния обла-

дают кислотными свойствами, гидраты остальных элементов амфотерны, 

причем кислотные свойства сильнее выражены у германия, а оснόвные – у 

свинца. От углерода к свинцу уменьшается прочность водородных соеди-

нений. 

Кислотный характер оксидов и гидроксидов элементов подгруппы 

хорошо проявляется в их взаимодействии со щелочами : 

SiO2 + 2KOH = K2SiO3+ H2O ; 

SnO2 + 2KOH = K2SnO3 + Н2O ; 

H2SnO3 + 2NaOН + Н2O = Na2[Sn (OH)6] . 



 178

Оснόвный характер высших оксидов и гидратов элементов подгруппы 

подтверждается их взаимодействием с кислотами :    

PbO2 + 4HCI = PbCI4 + 2H20 ; 

РbС14 = РbС12 + Cl2; 

H2SnO3 + 4HCI = SnCI4 + 3H2O. 

Степень окисления +2 наиболее характерна для свинца. Оксиды (II) 

углерода и кремния безразличные. Оксиды (II) и гидраты (II) германия, 

свинца и олова амфотерны. Они взаимодействуют как с кислотами, так и со 

щелочами : 

Э (OH)2 + 2HCl = Э Cl2 + 2H2O; 

Э (OH)2 + 2KOH = K2[Э(OH)4]. 

У производных Рb+2 преобладают основные, а у Ge+2  кислотные 

свойства. 

Соли слабых угольной и кремниевой кислот в водных растворах под-

вергаются гидролизу. Например : 

Na2CO3 + H2O � NaHCO3 + NaOH. 

Соединения Pb+2 являются сильными окислителями : 

5РbО2 + 6HNO3 + 2Mn(NO3)2 = 2HMnО4 + 5Pb(NO3)2 +2H2O. 

Широко используемой качественной реакцией на соли угольной кис-

лоты является их взаимодействие с сильными кислотами, в результате ко-

торого выделяется углекислый газ : 

СаСO3 + 2HCI = СаСl2+СO2↑ + H2O . 

 
32.2. Экспериментальная часть 

 
32.2.1. Приборы и реактивы 

 
Тугоплавкие пробирки, горелки. Порошок древесного угля, оксид 

свинца (II) или (IV), ткань, гранулированный свинец и олово, кристалличе-

ские Nа2СO3, NаНСO3, 1н раствор H2SO4, 1н раствор NаОН, раствор НNO3 
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1:1, конц. HNO3 и конц. H2SO4, 40 %-й раствор NаОН, насыщенный раствор 

Na2SiO3, раствор соли Мn (II), раствор SпС14. 

 

32.2.2. Восстановительные свойства углерода 

 

Равные объемы порошков угля и оксида свинца смешать и поместить 

в тугоплавкую пробирку, закрепленную горизонтально в штативе. Пробир-

ку хорошо прогреть и смесь прокалить. Закончить опыт, когда появится ка-

пелька расплавленного свинца. Объяснить наблюдаемое. Составить уравне-

ние реакции. 

 

32.2.3.  Гидролиз карбонатов и силикатов 

 

В три пробирки влить по 2 мл дистиллированной воды и по 2-3 капли 

раствора фенолфталеина. Затем ввести в первую пробирку несколько кри-

сталлов Na2CO3, во вторую – несколько кристаллов NaHCO3, а в третью – 5-

6 капель раствора силиката натрия. Объяснить, почему окраска раствора 

различная. Составить уравнения реакций гидролиза взятых солей. 

 

32.2.4.  Взаимодействие карбонатов и силикатов с растворами кислот 

 

В одну из четырех пробирок поместить СаСО3, во вторую – NaHCO3, 

в третью – Nа2СO3, в четвертую – 5 мл концентрированного раствора сили-

ката натрия. В каждую из первых трех пробирок добавить по 5-6 капель 1 н 

раствора HCI, а в четвертую – 3 мл 20 %-го раствора HCI и перемешать 

стеклянной палочкой. 

Объяснить наблюдаемое явление. Составить уравнения соответствую-

щих реакций. 
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32.2.5. Огнестойкость ткани и целлюлозы,  

пропитанной силикатами 
 

Кусочек ткани (или фильтровальной бумаги) пропитать насыщенным 

раствором жидкого стекла. Продержав его в растворе 10-15 минут, сушить 

над пламенем горелки и, держа пинцетом, внести в пламя для испытания на 

огнестойкость. Для сравнения внести в пламя такой же кусочек этого мате-

риала без пропитки. 

 

32.2.6.  Отношение олова и свинца к кислотам 

 

Испытать поведение олова и свинца в кислотах (HCI 1н, H2SO4 1н, 

HNO3 конц., НNO3 раствор 1:1, H2SO4 конц.) на холоде и при нагревании. 

Для каждого опыта использовать гранулу металла и по I-2 мл раствора кис-

лот. 

 

32.2.7.  Отношение олова и свинца к растворам щелочей 

Испытать поведение олова и свинца в 40 %-м растворе NаОН на хо-

лоде и при нагревании, используя для опыта по 1-2 мл раствора щелочи и 

по 1-2 гранулам металла. 

 
32.2.8. Получение гидроксида олова (IV) и исследование  

его амфотерности 

 
К раствору SnCI4 прилить раствор аммиака. Полученный осадок ис-

пытать по отношению к соляной кислоте и избытку щелочи NаОН. Объяс-

нить наблюдаемое. Составить уравнения реакций.   

 
32.2.9. Окислительные свойства соединений свинца (IV) 

 
(Работать под вытяжкой !) В пробирку с крупинкой диоксида свинца 

прилить 2-3 капли концентрированной азотной кислоты и смесь прокипя-
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тить. Затем прибавить в пробирку 2-3 капли раствора соединения Мn (II). 

Смесь еще раз прокипятить. Дать раствору отстояться и наблюдать красно-

фиолетовую окраску раствора (ион MnO4¯  ). Составить уравнение реакции. 

 

32.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

32.4.  Упражнения и задачи 

 

1. После прохождения I м3 воздуха через раствор Ва(OН)2 образова-

лось 2,64 г ВаСО3. Вычислить процентное содержание СO2 в воздухе. 

2. Чем объясняется устойчивость свинца по отношению к разбавлен-

ной и умеpенно концентрированной H2SO4 и неустойчивость по отношению 

к концентрированным ее растворам (более 80 %) ? 

3. Закончить уравнения реакций : 

Sn(NO3)2 + KOH → ; C + HNO3 → ; 

Na2[Sn(OH)6] + HCl → ; Na2SiO3 + H2O → ; 

Na2PbO2 + HNO3 → ; SiO2 + K2CO3 → ; 

PbO2 + Mn(NO3)2 + HNO3 → ; SiO2 + C + Cl2 → . 

4. Из 54 г кристаллической соды Nа2СO3·10H2O необходимо пригото-

вить 10 %-й раствор Nа2СO3. Сколько для этого надо воды ? 

5. Чем объяснить способность молекулы СО выступать в качестве ли-

ганда в комплексных соединениях ?  

6. Как объяснить характер изменения устойчивой степени окисления 

в ряду С – Si – Ge – Sn – Pb ? 
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33.   ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  32* 
 

СВОЙСТВА БОРА, АЛЮМИНИЯ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: изучить химические свойства бора, алюминия, свой-

ства соединений бора и алюминия, ознакомиться с легкими конструкцион-

ными сплавами на основе алюминия. 

 

33.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Бор и алюминий – элементы главной подгруппы третьей группы пе-

риодической системы элементов. Физические свойства бора, алюминия и 

аналогов по подгруппе приведены в табл. 21. 

Таблица 21 

 

Сим

вол 

эле-

мен-

та 

Заряд 

ядра 

Элект-

ронная 

форму-

ла 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Сте-

пень 

окис-

ления 

В при-

роде, 

мас.% 

B +5 ...2s22p2 0,097 808 - 1,73 2573 +3, -3 3·10-4 

Al  +13 ...3s23p2 0,143 577 -1,66 2,70 933 +3 8,8 

Ga +31 ...4s24p2 0,139 579 -0,52 5,90 302,8 +3 1,5·10-3 

In +49 ...5s25p2 0,166 558 -0,34 7,31 429 +3 1·10-5 

Tl +81 ...6s26p2 0,171 589 -0,33 11,68 577 +1, +3 3·10-4 

 

При обычных условиях бор очень инертен. При нагревании актив-

ность его возрастает и он взаимодействует с кислородом, галогенами, се-

рой, азотом, углеродом, водородом и металлами : 

4B+3O2  →
o700 2B2O3;  2B + 3H2 → B2H6 (бораны общего состава BnHn+4); 

эл.дуга 
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2B + N2  →
o900  2BN;       4B + C → B4C. 

При температуре красного каления бор реагирует с водой : 

2В + 6Н2O → 2Н3BO3 + 3H2 ↑. 

В разбавленных кислотах бор не растворяется. Азотная и серная 

(концентрированные) окисляют бор до борной кислоты : 

В + 3НNO3 → Н3BO3 + 3NO2 ↑. 

Оксид бора обладает кислотными свойствами. При растворении в во-

де получаем слабую борную ортокислоту : 

B2O3 + 3H2O �  2H3BO3. 

При обезвоживании борной кислоты, нагревая, получаем борную ме-

такислоту HBO2, тетраборную кислоту H2В4O7 и оксид бора В2O3. При дей-

ствии щелочей на борную ортокислоту получаем соли тетраборной кисло-

ты: 

2NaOH + 4H3BO3 → Na2B4O7 + 7Н2O. 

Карбид В4С и нитрид бора BN обладают высокой температурой плав-

ления и твердостью. Используются в качестве абразивных материалов. Бура 

Na2B4O7,используется при пайке и сварке металлов, в производстве эмалей, 

для изготовления лампового и оптического стекла. Добавление бора в спла-

вы придает им мелкозернистость, улучшает их механические свойства. 

Алюминий очень активный металл, обладает большим сродством к 

кислороду. В результате окисления на его поверхности образуется оксидная 

пленка Аl2О3, сплошная и беспористая, плотно сцепленная с металлом, чем 

и объясняется его высокая стойкость в атмосферных условиях, в морской 

воде. Порошкообразный алюминий при нагревании энергично сгорает на 

воздухе : 

2AI + 3/2 O2 → А1203 + 1669,4 кДж/моль. 

Алюминий, лишенный защитной пленки, энергично взаимодействует 

с водой, растворами соляной и серной кислот, вытесняя водород : 

2AI + 6Н2O → 2Аl(OН)3 + 3H2↑; 
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2AI + 6HCI → 2AICI3 + ЗН2 ↑; 

2AI + 3H2SO4  → AI2(SO4)3 + 3Н2. 

Оксид и гидроксид алюминия проявляют амфотерные свойства, по-

этому алюминий хорошо растворяется в щелочах : 

2AI + 6НОН + 2NаОН → 2Na[Al(OH)4 + 3H2 ↑. 

Гидроксид алюминия в воде практически не растворяется, но раство-

ряется и в кислотах, и в щелочах : 

AI 2(SO4)3 + 6NаОН → 2А1(0Н)3↓ + 3Na2SO4 ; 

AI(OH)3 + 3HCI → ЗН2O + А1С13 ; 

А1(OН)3 + NаОН → Na[Al(OH)4]. 

Соли алюминия (кроме фосфатов, силикатов и некоторых других) хо-

рошо растворимы в воде. В растворах они полностью или частично гидро-

лизуются : 

Al 3+ HOH � AlOH2+ + H+;  pH < 7; 

Al 2S3 + 6HOH � 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑;  pH ≈ 7. 

Получают алюминий при электролизе расплава  Al2O3: 

4Al2O3 � 4Al3+ + ;Al4 3
3
−  

                          на катоде (-)                                 на аноде (+) 

4Al3+ + 12е → 4Al0;             −3
3AlO4  – 12e → 2Al2O3 + 3O2↑. 

Сплавы алюминия применяются в самолетостроении, ракетостроении, 

в промышленном и гражданском строительстве, судостроении, в химиче-

ской промышленности (производство азотной кислоты), в электротехнике и 

радиотехнике. Алюминий применяется в производстве взрывчатых смесей, 

при получении тугоплавких металлов (W, Сг, Мо), для защиты металлов от 

коррозии. Искусственные рубины используются в качестве подшипников в 

часовых механизмах, в качестве основной составной части оптических из-

лучателей – лазеров. 
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33.2. Экспериментальная часть 

 

33.2.1. Приборы и реактивы 

 

Горелка, спички. Растворы : 2 н HCI, 2н H2SO4, 2 н НNO3, 2 н Nа2В4O7, 

2 н AI2(SO4)3, 2 н NаОН. Лакмус нейтральный. Концентрированные кисло-

ты: HCI (ρ = 1,19 г/см3), H2SO4 (ρ = 1,84 г/см3), НNO3 (ρ = 1,4 г/см3). Сухие 

вещества: Na2B4O7, гранулы Al. 

 

33.2.2. Получение борной ортокислоты 

 

В пробирку поместить немного буры Nа2В4O7 и добавить 5-6 капель 

воды, подогреть. В насыщенный раствор буры внести 2-3 капли конц. 

H2SО4. 

 
33.2.3.  Гидролиз тетрабората натрия 

 
В пробирку с 5-6 каплями нейтрального раствора лакмуса добавить 3-

4 капли раствора Nа2В4O7. 

 
33.2.4.  Взаимодействие алюминия с кислотами 

 
а) В три пробирки внести по 5-6 капель 2н растворов кислот: соляной, 

серной, азотной. В каждую пробирку опустить по кусочку алюминия. 

б) В три пробирки внести по 6-8 капель концентрированных кислот:  

соляной (ρ = 1,19 г/см3), серной (ρ = 1,84 г/см3), азотной (ρ = 1,4 г/см3). В 

каждую пробирку внести кусочек алюминия. Нагреть пробирки на водяной 

бане.   

 
33.2.5.  Растворение алюминия в водном растворе щелочи 

 
Внести в пробирку кусочек алюминия и добавить 5-6 капель воды. 

Нагреть пробирку и добавить 5-8 капель 2 н раствора едкого натра. 
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33.2.6.  Гидроксид алюминия, его получение и свойства 

 

В две пробирки внести по 5-6 капель 2н раствора сульфата алюминия 

и добавить по каплям 2 н раствор едкого натра. В первую пробирку доба-

вить 5-6 капель 2 н раствора серной кислоты, во вторую – 5-6 капель 2 н 

раствора едкого натра. 

 

33.2.7. Гидролиз солей алюминия 

 

В пробирку внести 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса и доба-

вить 3-4 капли 2 н раствора сульфата алюминия. 

 
33.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

33.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

I. При работе гальванического элемента А1/А12(SO4)3//Сг2(SO4)3/Сг) 

масса катода увеличилась на 31,2 г. Определить, на сколько уменьшилась 

масса анода. 

2. Закончить уравнения реакций : 

B + HNO3(конц.)   → ; Na2CO3 + AlCl3 + H2O → ; 

Na2B4O7 + H2SO4 + H2O → ; Al + HNO3(конц.) → ; 

Na2S + Al2(SO4)3 + H2O → ; Al + H2SO4(конц.) → . 

3. Осуществить следующие превращения : 

а) Al → Na[Al(OH)4] → Al(OH)3 → AlCl3 → AlOHCl2 ; 

б) B → H3BO3 → Na2B4O7 → H3BO3 → HBO2 → H2B4O7 → B2O3. 
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34. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 33* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА СОЕДИНЕНИЙ АЗОТА,  

СУРЬМЫ, ВИСМУТА 

 

Цель работы: изучить некоторые свойства соединений элементов 

главной подгруппы V группы. 

 

34.1. Краткие теоретические сведения 

 

Физические свойства простых веществ (табл.22), образованных эле-

ментами главной подгруппы V группы, изменяются так же, как и в ранее 

рассмотренных подгруппах. 

Таблица 22 

Сим-

вол 

эле-

мента 

За-

ряд 

яд-

ра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Ткип, 

К 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

N 7 ...2s22p3 0,071 1400 0,00125 77 63 -3,0,+1,+2, 

+3,+4,+5 

0,03 

P 15 ...3s23p3 0,13 1013 2,7 553 317 -3,0,+3,+5 0,04 

As 33 ...4s24p3 0,148 947 5,7 1090 885 -3,0,+3,+5 1·10-4 

Sb 51 ...5s25p3 0,161 834 6,7 1900 903 -3,0,+3,+5 5·10-5 

Bi 83 ...6s26p3 0,182 703 9,8 1700 544 0,+3,+5 2·10-5 

 

С кислородом элементы подгруппы азота образуют оксиды общей 

формулы R2O3 и R2O5, которым соответствуют кислородные кислоты типа 

НRO2 и HRO3. По отношению к кислороду, сере, фтору, хлору элементы 

подгруппы азота наряду со степенью окисления +5 проявляют и степень 

окисления +3. Последняя более характерна для висмута. 
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С водородом элементы подгруппы азота образуют соединения типа 

RH3, которые в водных растворах не образуют ионов водорода. 

Элементы подгруппы азота можно отнести в основном к неметаллам, 

однако мышьяк и сурьма проявляют и металлические свойства, а у висмута 

они преобладают. Эта закономерность хорошо прослеживается при взаимо-

действии простых веществ с азотной кислотой. Фосфор, мышьяк и сурьма с 

концентрированной HNO3 образуют соответствующие кислоты: 

3S + 5HNO3 + 2H2O = 3H3AsO4 + 5NO ↑; 

3P + 5HNO3 + 2H2O = 3H3PO4 + 5NO ↑; 

3Sb + 5HNO3 = 3HSbO3 + 5NO ↑ + H2O . 

Висмут же в концентрированной HNO3 пассивируется, а с разбавлен-

ной – дает нитрат, т.е. ведет себя как металл: 

Bi + 4HNO3 = Bi(NO3)3 + NO + 2H2O. 

Соединения висмута (V) и азота(V) являются сильными окислителя-

ми. 

Исключительной особенностью окислительных способностей азотной 

кислоты следует считать ее отношение к металлам. При взаимодействии 

азотной кислоты с металлами водород, как правило, не выделяется, он оки-

сляется, образуя воду. Кислота же в зависимости от концентрации и актив-

ности металла может восстанавливаться до соединений: 

)NONH(NHNONNONOHNO 34

33

32
0

2

23

2

4

2

−+++++

→→→→→ . 

Восстановление азотной кислоты различной концентрации при взаи-

модействии с металлами разной активности характеризует схема: 
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Например: 

Ag + 2HNO3(конц.) = AgNO3 + NO2 + H2O. 

В ряду оксидов и гидроксидов элементов подгруппы азота, в которых 

элементы проявляют степень окисления +3, усиливается оснόвный харак-

тер. Так, N2O3, As2O3 и Sb2O3 взаимодействуют с растворами щелочей, об-

разуя нитриты, гидроксоарсенаты (III) и гидроксостибаты: 

2KOH + N2O3 = 2KNO2 + H2O; 

As2O3 + 2KOH + 3H2O = 2K[As(OH)4]; 

Sb2O3 + 2KOH + 3H2O = 2K[Sb(OH)4]. 

Наоборот, Bi2O3 легко взаимодействует с кислотами, образуя соли Bi 

(III), а со щелочами практически не реагирует. 

Оксиды и гидраты элементов со степенью окисления элемента +5 

кислотны по химической природе. Им соответствуют анионные комплексы 

типа [ЭO4]
3-, [Э(OH)6]¯ , образующиеся при взаимодействии соответствую-

щих соединений со щелочами. Например: 

Sb2O5 + 2KOH + 5H2O = 2K[Sb(OH)6]. 

 

34.2. Экспериментальная часть 

 

34.2.1. Приборы и реактивы 

 

Набор тугоплавких пробирок и газоотводных трубок. Сухие веще-

ства: хлорид аммония, гидроксид кальция, цинк, магний, медь, висмут, же-

лезо, лучинка. Растворы веществ: концентрированная азотная кислота; рас-

твор HNO3 1:1; спиртовый раствор фенолфталеина;  концентрированный  и 

1 н растворы соляной кислоты; 25 %-й раствор аммиака; йодная вода; 0,5 н 

раствор KMnO4; растворы соединений сурьмы (III) и висмута (III); 0,5 н 

раствор MnSO4; растворы висмутата(V) натрия; 40 %-й и 10 %-й растворы 

NaOH. 
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34.2.2. Получение аммиака из аммонийных солей и опыты с ним 

 

В сухую пробирку всыпать тщательно перемешанную смесь равных 

объемов хлорида аммония и гидроксида кальция, закрыть пробкой с газоот-

водной трубкой и укрепить в штативе, как показано на рис.10. На газоот-

водную трубку надеть сухую пробирку для сбора NH3. Смесь осторожно 

нагреть. После наполнения аммиаком осторожно, не переворачивая, снять 

пробирку и закрыть крышкой. 

Аммиак растворить в воде, содержащей фенолфталеин. Для этого 

пробирку с аммиаком погрузить отверстием в ванну с водой. Объяснить 

наблюдаемое. 

К отверстию газоотводной трубки (рис.10) поднести стеклянную па-

лочку, смоченную концентрированной соляной кислотой. Объяснить 

наблюдаемое явление. 

 

Рис.10 
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34.2.3. Восстановительные свойства аммиака 

 

Внести в пробирку 3-4 капли йодной воды и 2-3 капли 25 %-го рас-

твора аммиака. Йодная вода изменит окраску. Объяснить причину этого. 

Написать уравнение реакции, учитывая, что аммиак окисляется йодом до 

свободного азота. 

В пробирку внести 3-4 капли перманганата калия и 3-5 капель 25 %-го 

раствора аммиака. Слегка подогреть на пламени горелки. Объяснить 

наблюдаемое. Написать уравнение соответствующей реакции, учитывая, 

что аммиак окисляется до свободного азота, а осадок представляет собой 

оксид марганца (IV) MnO2. 

 

34.2.4. Реакция хлорида аммония с оксидом меди (II) 

 

Сильно нагреть маленькую полоску листовой меди, держа ее щипца-

ми. По охлаждении исследовать металл, отметить изменение в цвете. Снова 

нагреть до накаливания. Затем посыпать немного твердого хлорида аммо-

ния на горячий металл и дать остыть. Наблюдаемое явление объяснить. Где 

находит применение эта реакция? 

 
34.2.5. Отношение азотной кислоты разной концентрации 

к простым веществам (тяга!) 

 

а) Положить маленькие кусочки магния, цинка, меди, висмута и желе-

за в отдельные пробирки. Добавить по 10-15 капель концентрированной 

азотной кислоты. Проделать то же, добавляя раствор азотной кислоты (1:1) 

к металлам. 

б) В пробирку с концентрированной азотной кислотой внести тлею-

щую лучинку (углерод). Наблюдать ее воспламенение. Объяснить наблюда-

емые явления, составить уравнения реакций. 
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34.2.6. Окисление соединений сурьмы (III) (тяга!) 

 
К подкисленному  раствору соединения Sb (III) прилить раствор иода. 

Объяснить исчезновение окраски. 

34.2.7. Окислительные свойства соединений висмута (V) 

 
К 3-4 мл разбавленной HNO3 прилить 2-3 капли раствора MnSO4 и 

внести стеклянной палочкой висмутат (V) натрия. Объяснить появление ро-

зово-малиновой окраски. 

 
34.2.8. Получение и сравнение химической природы 

гидроксидов сурьмы (III) и висмута (III) 

 
Получить гидроксиды сурьмы (III) и висмута (III) по обменной реак-

ции. Установить, который из них амфотерен. 

 
34.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

34.4. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 

1. Привести уравнения реакций и обосновать условия получения NO в 

промышленности и в лаборатории. 

2. Как освободить кислород от примесей аммиака, аммиак – от при-

месей СО2? 

3. Аммиачная вода первого сорта, выпускаемая заводами синтетиче-

ского аммиака, содержит 25 % аммиака по массе. В каком ее количестве со-

держится 5 моль аммиака? 
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4. Газы в лаборатории часто сушат путем пропускания их через кон-

центрированную серную кислоту. Почему этот способ не применим для 

осушения аммиака? 

5. Как изменяется восстановительная активность в ряду As (III) – Sb 

(III) – Bi (III)  и окислительная активность в ряду As (V) – Sb (V) – Bi (V) ? 

6. Как изменяются энергии связи Э-Н и устойчивость молекул в ряду  

H3N – H3P – H3As – SbH3 – BiH3 ? Как изменяется в этом ряду сродство к 

протону и чем это объясняется ? 

 

35. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 34* 
 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА КИСЛОРОДА. 

ВОДОРОДНЫЕ И КИСЛОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ СЕРЫ 

 

Цель работы: ознакомиться с получением и свойствами кислорода, а 

также с получением и свойствами некоторых соединений серы. 

 
35.1. Краткие теоретические сведения 

 
Физические свойства в значительной мере определяют химический 

характер элементов (табл.23). 

Таблица 23 

Сим-
вол 
эле-
мента 

За-
ряд 
яд-
ра 

Элект-
ронная 
формула 

Rат, 
нм 

Э О 

ρ·10-3, 
кг/м3 Тпл, 

К 
Степень окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

O +8 ...2s22p4 0,066 3,50 0,00143 54,2 -2, -1 (Н2О2), +2 (OF2) 47 

S +16 ...3s23p4 0,104 2,60 2,07 392,3 -2, +4, +6 0,1 

 

В лаборатории кислород получают разложением хлората калия в при-

сутствии катализатора – оксида марганца (IV) или разложением перманга-

ната калия: 
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2KClО3   → 2
o MnO,t

 2KCl + 3O2↑; 
 

2KMnO4 →
ot  K2MnO4 + MnO2 + O2↑. 

Важнейшее химическое свойство кислорода – способность образовы-

вать оксиды со всеми элементами (они не получены только для первых трех 

инертных газов), а также взаимодействовать со сложными веществами, 

проявляя окислительные свойства. 

Примеры:        2Ca + O2 + 2CaO; 

4NH3 + 3O2 = 6H2O + 2N2. 

Кислород – эффективное средство интенсификации металлургических 

процессов. При задувании в доменную печь воздуха, обогащенного кисло-

родом, значительно повышается температура пламени, в результате чего 

ускоряется процесс плавки и увеличивается производительность печи. В 

сталеплавильном производстве замена воздуха кислородом (полная или ча-

стичная) приводит не только к интенсификации этих процессов, но и к 

улучшению качества получаемых сталей.  

Состав соединений серы, их характер отражены в табл.24. 

Сероводород может быть получен при соединении серы с водородом: 

S + H2 

ot
=  H2S. 

Но обычно его получают действием разбавленной HCl или H2SO4 на 

сульфид железа (II): 

FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S↑; 

FeS + 2H+ = Fe2+ + H2S↑. 

На воздухе сероводород горит голубым пламенем с образованием ди-

оксида серы и воды: 

2H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2O. 

При недостатке кислорода образуется сера и вода: 

2H2S + O2 = 2S + 2H2O. 

Сероводород очень ядовит. 
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Таблица 24 

Сте-
пень 
окис-
ления 

Газо-
образ-
раз-
ные 
соеди-
еди-
нения 

Водные растворы Соли 
Окислительно-

восстановительные 
свойства 

-2 H2S H2S�H++HS¯ , 
K1=6·10-8 

HS¯  � H+ + S2- 
сероводородная 

кислота 

Na2S, CuS – 

сульфиды; 

NaHS, KHS – 

гидросульфиды 

H2S проявляет только 

восстановительные 

свойства:  

H2S + I2 = 2HI + S 

+4 SO2 H2SO3�H+ 

+HSO3¯ , K1=2·10-2 

HSO3¯� H+ +SO3
2- 

сернистая кислота 

Na2SO3, K2SO3 – 

сульфиты; 

NaHSO3, Ca(HSO3)2 

– гидросульфиты 

H2SO3 и ее соли – вос-

становительные: 

2H2SO3+O2 = H2SO4 

и окислительные: 

H2SO3+2H2S=3S+3H2O 

+6 SO3 H2SO4�H+ +HSO4  ̄

HSO4¯  � H+ +SO4
2- 

серная кислота 

Na2SO4, CaSO4 – 

сульфаты; 

KHSO4, Ca(HSO4)2 

– гидросульфаты 

H2SO4 – только окис-
лительные: 

2H2SO4(конц.)+ Cu = 

= CuSO4+SO2+H2O 

 

Концентрированная серная кислота обугливает органические веще-

ства: сахар, бумагу, дерево, волокна и т.д., отнимая от них воду. Как силь-

ная нелетучая кислота, H2SO4 вытесняет из сухих солей другие кислоты. 

Например: 

NaNO3 + H2SO4 = NaHSO4 + HNO3. 

Очень важное химическое свойство H2SO4 – отношение ее к метал-

лам. Разбавленная и концентрированная H2SO4 реагирует с ними различно. 

Разбавленная H2SO4 окисляет своими ионами водорода только метал-

лы, стоящие в ряду стандартных электродных потенциалов до водорода. 

Например: 

.HZnSOSOHZn 0
2

2

442
0 ↑+=+

++
 

В этой реакции Zn0 – восстановитель, а ионы Н+ – окислители. 
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Концентрированная же H2SO4  является окислителем за счет серы со 

степенью окисления +6. Она окисляет металлы, стоящие в ряду напряжений 

до серебра включительно. Продукты ее восстановления могут быть различ-

ными в зависимости от активности металла и от условий (концентрация 

кислоты, температура). При взаимодействии с малоактивными металлами 

H2SO4  восстанавливается до SO2: 

Cu + 2H2SO4 = CuSO4 + SO2 + 2H2O. 

При взаимодействии с более активными металлами продуктами вос-

становления могут быть как SO2, так и свободная сера и сероводород: 

Zn + 2H2SO4 = ZnSO4 + SO2↑ + 2H2O; 

3Zn + 4H2SO4 

ot
=  3ZnSO4 + S↓ + 4H2O; 

4Zn + 5H2SO4

o100
= 4ZnSO4 + H2S↑ + 4H2O. 

При электролизе 50 %-го раствора H2SO4  на аноде разряжаются ионы 

H2SO4¯ . Последние, теряя свои заряды, соединяются попарно и образуют 

пероксодвусерную или надсерную кислоту H2S2O8: 

−
4HSO2 – 2ē = H2S2O8. 

Строение ее выражается формулой: 

 

 

 

Два атома кислорода образуют «цепочку», характерную для перокси-

дов. Такие кислоты получили название пероксикислот (надкислот). Все пе-

роксикислоты обладают, подобно пероксидам, сильными окислительными 

свойствами. 

Если прокипятить водный раствор Na2SO3 с серой и, отфильтровав 

излишек серы, оставить охлаждать, то из раствора выделяется новое веще-

ство – Na2S2O3·5H2O. Это вещество – соль тиосерной кислоты H2S2O3: 

 

 

              O                 O 

H – O – S – O – O – S – O – H 

              O                 O 

H – O              S 
               S 
H – O              O 
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Соли тиосерной кислоты называются тиосульфатами. Из них наибо-

лее употребителен тиосульфат натрия Na2S2O3·5H2O, известный под непра-

вильным названием «гипосульфит». 

 
35.2. Экспериментальная часть 

 
35.2.1. Приборы и реактивы 

 
Пробирки, железный штатив, прибор для получения сероводорода, 

тигли, лучины, горелки, синяя лакмусовая бумага, перманганат калия, хло-

рат калия, диоксид марганца, сульфид железа, сульфит натрия, медь 

(стружка), цинк (гранулированный и порошок), железо (стружка), серово-

дородная вода. Растворы: 0,5 н KMnO4; 0,5 н K2Cr2O7; 2 н HNO3; 2 н и с 

плотностью 1,84 г/см3 H2SO4; 2 н и с плотностью 1,19 г/см3 HCl; 0,5 н 

(NH4)2S; 0,5 н BaCl2; 0,5 н MnSO4; 0,5 н Pb(NO3)2. 

 
35.2.2. Получение кислорода 

 
а) Поместить в пробирку немного кристаллов перманганата калия 

KMnO4, укрепить пробирку в штативе вертикально и подогреть ее пламе-

нем горелки. Внести в пробирку тлеющую лучину и убедиться в выделении 

кислорода. 

Разложение KMnO4 протекает по схеме 

KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2↑. 

Подобрать коэффициенты к этому уравнению. 

б) Поместить в пробирку немного кристаллов хлората калия KClO3 

(бертолетовой соли), укрепить пробирку вертикально в штативе и нагревать 

в пламени горелки до полного расплавления соли. Внести в пробирку тле-

ющую лучинку. Обнаруживается ли присутствие кислорода? Отодвинуть 

горелку, внести в пробирку немного диоксида марганца MnO2 и снова подо-

греть пробирку. Опять внести в пробирку тлеющую лучинку и убедиться в 

выделении кислорода. 

Написать уравнение разложения KClO3 в присутствии MnO2.  
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35.2.3. Сероводород и его свойства 

 

а) Получение сероводорода и его горение. Пробирку, на 1/3 напол-

ненную мелкими кусочками сульфида железа, закрепить в штативе. Доба-

вить в нее 5-6 капель HCl (плотность 1,19 г/см3). Быстро закрыть пробирку 

пробкой с отводной трубкой. Выделяющийся газ зажечь у конца отводной 

трубки. Над пламенем горящего газа подержать смоченную дистиллиро-

ванной водой синюю лакмусовую бумажку. Объяснить изменение ее цвета. 

Написать уравнения реакций: 1) получения сероводорода; 2) его пол-

ного сгорания; 3) взаимодействия с водой газа, полученного при горении 

сероводорода. 

Указать, какая из этих реакций относится к окислительно-восста-

новительным. 

б) Восстановительные свойства сероводорода. В две пробирки внести: 

в первую – 5 капель перманганата калия и 2 капли 2 н раствора H2SO4, во 

вторую – столько же дихромата калия и той же кислоты. В каждую из про-

бирок добавлять по каплям сероводородную воду до изменения окраски 

каждого раствора и его помутнения вследствие выделения серы. 

Написать уравнения соответствующих реакций, учитывая, что 

−
4MnO -ион переходит в Mn2+, а −2

72OCr -ион – в 2Cr3+-ионы. 

 
35.2.4. Получение малорастворимых сульфидов 

 
В две пробирки внести раздельно по 3-4 капли растворов сульфата 

марганца и нитрата свинца. В каждый раствор добавить по 2-4 капли суль-

фида аммония. Наблюдать выпадение осадков сульфида марганца и суль-

фида свинца. К полученным осадкам прибавить по 2-3 капли 2 н раствора 

азотной кислоты. Пользуясь величинами произведений растворимости 

(ПРMnS = 2,5·10-10 и ПРPbS = 1·10-27), объяснить, какой сульфид растворился. 

Возможно ли его образование в кислой среде? 
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Написать в молекулярном и ионном виде уравнения реакций получе-

ния сульфидов марганца и свинца. Указать их цвет. 

Написать уравнение реакции растворения MnS в кислоте. 

 

35.2.5. Восстановительные свойства сульфит-иона −2
3SO  

 
В пробирку, содержащую 5-6 капель раствора KMnO4 и 3-4 капли 2 н 

раствора HCl, прибавить несколько кристалликов сульфита натрия Na2SO3. 

Отметить обесцвечивание раствора в связи с переходом иона −
4MnO  в ион 

Mn2+. В какое соединение при этом перешел сульфит натрия? Добавив 1-2 

капли 2 н раствора HNO3 и столько же раствора BaCl2, убедиться в переходе 

иона −2
3SO  в ион −2

4SO . Отметить наблюдаемые явления и написать урав-

нения всех протекающих реакций. 

 

35.2.6. Взаимодействие серной кислоты с металлами 

 

а) Взаимодействие разбавленной H2SO4 с металлами. В три пробирки 

внести по 5-8 капель 2 н раствора H2SO4 и по 2 кусочка металлов: в первую 

– цинка, во вторую – железа, в третью – меди. Если реакция идет медленно, 

слегка подогреть пробирки пламенем горелки. 

В каком случае реакция не идет? Почему? Написать уравнения проте-

кающих реакций. Какой ион в этих реакциях является окислителем? 

б) Взаимодействие концентрированной серной кислоты с цинком. В 

тигелек поместить немного цинковой пыли и налить 5-10 капель конц. 

H2SO4 (плотность 1,84 г/см3). Тигель нагреть пламенем горелки. К выделя-

ющемуся газу над тиглем поднести фильтровальную бумагу, смоченную 

раствором Pb(NO3)2 или Pb(CH3COO)2. Объяснить появление темного пятна 

на этой бумаге. Написать уравнения реакции взаимодействия конц. H2SO4 с 

цинком с образованием: 1) сернистого газа; 2) серы; 3) сероводорода. 
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35.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

35.4. Вопросы и задачи для самостоятельной работы 

 

1. Написать уравнения реакций гидролиза сульфидов: Al2S3, Na2S. 

2. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде: 

(NH4)2S + FeCl2 = ;      H2S + FeCl3 = ;      H2SO4(конц) + Zn = . 

3. Какие соединения называются тиосоединениями? 

4. Какие свойства, окислительные или восстановительные, проявляет 

H2SO3 при ее взаимодействии: а) с магнием; б) с сероводородом; в) с ио-

дом? Какой из входящих в ее состав ионов обуславливает эти свойства в 

каждом из указанных случаев? 

5. Через 100 мл 0,2 н раствора NaOH пропустили 448 мл SO2 (н.у.). 

Какая соль образовалась? Найти ее массу. 

6. Сколько граммов H2SO4 необходимо для растворения 50 г ртути? 

Сколько из них пойдет на окисление ртути? Можно ли взять для растворе-

ния ртути разбавленную H2SO4? 

7. Одинаковое ли количество H2SO4  потребуется для растворения 40 г 

никеля, если в одном случае взять концентрированную кислоту, а в другом 

– разбавленную ? Сколько граммов  пойдет на окисление никеля в каждом 

случае? 
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36. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА   35* 

ЧАСТНЫЕ  РЕАКЦИИ  ИОНОВ 

 
Цель работы: oзнакомиться с методикой проведения частных реак-

ций на ионы. 

 
36.1.  Краткие теоретические сведения 

 
Открытие составных частей исследуемого вещества производится по 

характерным свойствам соединения, полученного при химическом взаимо-

действии исследуемого вещества с реактивом. Реакция, протекающая меж-

ду исследуемым веществом и реактивом с целью установления составных 

частей вещества, называется аналитической реакцией. Реактивом называет-

ся вещество, вступающее в химическое взаимодействие с исследуемым ве-

ществом. Например, реакция хлорида натрия с нитратом серебра с образо-

ванием белого аморфного осадка AgCI является аналитической реакцией на 

ионы С1¯ , а вещество AgNO3 служит реактивом на данный ион. 

Аналитические реакции проводят "сухим" или "мокрым" путем. "Су-

хой" способ определения элемента основан на изменении окраски пламени 

при внесении в него соединения, содержащего данный элемент; или на из-

менении цвета перлов, полученных сплавлением исследуемого вещества c 

бурой. 

Реакции, выполняемые "мокрым" путем, проводят в водных раство-

рах, в которых исследуемое вещество находится в виде ионов. 

В качестве аналитической реакции обычно применяют реакции, про-

текающие с внешним эффектом: образованием или растворением осадка, 

выделением или поглощением газа, изменением окраски раствора и т.д. 

Например, реакция выделения бесцветного газа CO2, не имеющего запаха, 

служит аналитической реакцией на ионы −2
3CO : 

Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2O + CO2↑; 

−2
3CO  + 2H+ = H2O + CO2. 
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Аналитические реакции проводят при строго определенных условиях: 

рН раствора, концентрации и температуре. Например, реакцию между ис-

следуемым веществом СаСl2 и реактивом Nа2СO3 с целью получения осадка 

следует проводить из нейтрального (pН = 7) или слабощелочного раствора 

CaCl2 (рН>7): 

CaCI2 + Na2CO3 = CaCO3 ↓ + 2NаС1; 

Са2+ + −2
3CO  = СаСO3↓. 

Аналитические реакции, выражающие характерные химические свой-

ства данного иона, называются частными реакциями этого иона. Например, 

для ионов двухвалентного железа частными реакциями служат реакции вза-

имодействия этих ионов со щелочью с образованием светло-зеленого осад-

ка гидроксида Fe (II) : 

FeSO4+2NaOH   = Fе(OН)2↓.+ Na2SO4 

или взаимодействия с гексацианоферратом (Ш) калия с образованием сине-

го осадка турнбулевой сини : 

3FeSO4 + 2К3[Fе(CN)6]  =  Fe3[Fe(ON)6]2↓ + 3K2SO4. 

Если реакция позволяет открыть данный ион в присутствии других 

ионов, то она называется специфической реакцией. Так, специфической 

(избирательной) реакцией на ион аммония NH4
+ служит реакция взаимодей-

ствия солей аммония со щелочью при нагревании : 

+
4NH + ОН¯  = NH3↑ + Н2O. 

 
36.2. Экспериментальная часть 

 
36.2.1. Приборы и реактивы 

 
Аппарат Киппа, штатив с пробирками, бумага лакмусовая (синяя и 

красная), растворы 0,5 н AI2(SO4)3, 2 н и конц. HNO3, 2 н NН4OН, 2 н и 

насыщ. NH4CNS, 2 н и крист. NH4Cl, 0,5 н ВаС12, 1,0 %-й аммиачный рас-

твор С4Н8N202 (диметилглиоксим), 0,5 н FeSO4, 0,5 н FeCI3, 0,5 н 

K3[Fe(CN)6], 0,5 н К4[Fе(СN)6], 0,5 н К2СrO4, 0,5 н CoSO4, 0,5 н Mn(NO3)2, 

0,5 н CuSO4, 0,5 н NaOH, 0,5 н Na2CO3, 0,5 н NaNO3, 0,5 н Na2SO4, 0,5 н 
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NaCI, 0,5н NaF, 0,5н NiSO4, 3 %-й H2O2, PbO2, 0,5 н Pb(CN3COO)2, 0,5 н Ag-

NO3, 2 н и конц. H2SO4, 2 н и конц. HCl, C5H11OH (изоамиловый спирт), 2 н 

и конц. СН3СOOН, 0,5 н Cr2(SO4)3, 0,5 н ZnSO4. 

 
36.2.2. Частные реакции на катионы 

 
36.2.2.1. Реакции катионов алюминия AI3+ 

 
Ионы AI3+  в водных растворах бесцветны. 

а) Действие щелочи. К раствору AI2(SO4)3 добавлять по каплям 2 н 

раствор NaOH до образования белого аморфного осадка Аl(OH)3. Получен-

ный осадок Al(OH)3 разделить на две равные части. К одной прилить 2 н 

раствор NaOH до растворения осадка, а к другой добавить избыток 2 н рас-

твора HCl. Составить уравнения реакций. 

б) Действие хлорида аммония. К раствору алюмината натрия (из 

предыдущего опыта) добавить 0,2-0,3 г сухого хлорида аммония. Смесь 

взболтать, а затем нагреть до кипения. При этом выпадает белый аморфный 

осадок А1(OН)3 И выделяется бесцветный газ с резким запахом аммиака: 

NaAlO2 + NH4Cl + H2O = Al(OH)3 + NaCl + NH3↑. 

 
36.2.2.2. Реакция катионов аммония 

 
Ионы NH4

+ в водных растворах бесцветны. 

К 5-6 каплям раствора NH4Cl прилить 7-8 капель 2 н раствора NaOH. 

Смесь нагреть до кипения. К отверстию пробирки, не касаясь стенок, под-

нести красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. Лакмусовая бу-

мажка синеет (см. уравнение в теоретической части). 

36.2.2.3. Реакции катиона железа (II) 

Ионы Fe2+ в водных растворах имеют светло-зеленую окраску. 

а) Действие щелочи. К раствору FeSO4 добавить несколько капель 2 н 

раствора NаОН. Выпадает светло-зеленый осадок Fe(OH)2, который кисло-

родом воздуха окисляется до бурого Fe(OH)3 : 

4Fe(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3. 
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б) Действие гексацианоферрата (III) калия K3[Fe(CN)6. К раствору 

FeSO4, подкисленному 1-2 каплями 2 н раствора HCI, добавить 5-8 капель 

раствора красной кровяной соли. Образуется осадок турнбулевой сини: 

3Fe2+ + 2[Fе(СN)6]
3- = Fe3[Fe(CN)6]2. 

 
36.2.2.4. Реакции катионов железа (III) 

 
Водные растворы солей Fe3+  имеют желтую или слабо-бурую окрас-

ку. 

а) Действие роданида аммония NH4CNS. К раствору соли FeCl3 доба-

вить несколько капель 2н раствора роданида аммония до появления темно-

красной окраски раствора: 

Fe3+ + 3CNS¯   �  Fe(CNS )3. 

б) Действие гексацианоферрата (II) калия K4[Fe(CN)6]. К раствору 

FeCl3, подкисленному 1-2 каплями 2 н раствора Н2SO4, добавить несколько 

капель раствора K4[Fe(CN)6] до образования темно-синего осадка берлин-

ской лазури:  

4Fe3+ + 3[Fe(СN)6]
4- = Fe4[Fe(CN)6]3. 

 
36.2.2.5.  Реакция катионов кобальта Со2+ 

 
Безводные соли кобальта – синего цвета, кристаллогидраты и разбав-

ленные растворы – розового цвета. 

К раствору CoSO4 прилить равный объем насыщенного раствора 

NH4CNS и несколько капель изоамилового спирта. Смесь хорошо взбол-

тать, слой изоамилового спирта окрашивается в синий цвет вследствие об-

разования комплексного соединения :    

CoSO4 + 2NH4CN = Co(CNS)2; 

Co(CNS)2 + 2NH4CNS = (NН4)2[Co(CNS)4]. 

При наличии ионов Fe3+ раствор окрашивается в темно-красный цвет, 

поэтому их связывают фторидом в бесцветный комплекс  [FeF6]
3-. Реакцию 

используют для открытия ионов Со2+ . 
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36.2.2.6. Реакция катионов марганца (II) 
 

Водные растворы катионы Mn2+  окрашивают в слабо-розовый цвет. 

В чистую пробирку насыпать немного диоксида PbO2, добавить 1-2 капли 

концентрированной азотной кислоты. Смесь осторожно нагреть почти до 

кипения. С помощью стеклянной палочки внести каплю раствора Mn(NO3)2 

и опять нагреть раствор до кипения. Появление малиново-красной окраски 

указывает на присутствие ионов MnO4¯  : 

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2O. 

 
36.2.2.7. Реакция катионов меди (II) 

 
Ионы Cu2+ окрашивают водные растворы в голубой цвет. К раствору 

СuSО4 прилить по каплям 2 н раствор NН4ОН до образования зеленого 

осадка основной соли : 

2CuSO4 + 2NH4OH = (CuOH)2SO4 + (NH4)2SO4. 

Затем добавить избыток раствора NH4OH до растворения осадка. По-

явление интенсивно-синего окрашивания раствора объясняется образовани-

ем аммиачного комплекса меди : 

(CuOH)2SO4 + 8NH4OH  = [Cu(NH3)4]SO4 + [Cu(NH3)4](OН)2 + 8H2O. 
 

36.2.2.8. Реакция катионов никеля (II) 
 

Ионы Ni2+ окрашивают водные растворы в зеленый цвет. 

К раствору NiSО4 прилить несколько капель 2 н раствора NH4OH до 

щелочной реакции и 4-5 капель раствора диметилглиоксима. При этом об-

разуется характерный осадок красного цвета: 

 

 

 

Ионы Fe2+  образуют с диметилглиоксимом также осадок красного 

цвета. Поэтому их окисляют азотной кислотой до ионов Fe3+. 

СH3 – C = N – OH        СH3 – C = N – O             O  –  N  = C – СH3  
 
2                    +NiSO4                                     Ni                                   +H2SO4 
 
СH3 – C = N – OH        СH3 – C = N – OH           OH – N = C – СH3 
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36.2.2.9.  Реакция катионов свинца Рb2+ 
 

Водные растворы ионов Рb2+  бесцветны. 

К раствору ацетата Pb(CH3COO)2 добавить раствор K2CrO4 до образо-

вания желтого осадка PbCrO4, растворяемого в щелочах : 

Pb(CH3COO) + K2CrO4 = PbCrO4↓ + 2CH3COOH. 
 

36.2.2.10. Реакции катионов хрома (III) 
 

Ионы Сг3+  окрашивают водные растворы в темно-зеленый цвет. 

В пробирку налить 4-5 капель раствора соли Cr2(SO4)3  и 8-10 капель 

2н раствора NaOH до полного растворения выпавшего вначале осадка 

Cr(OH)3. Затем прибавить несколько капель 3 %-го раствора H2O2. Раствор 

xopoшo  взболтать. Появление желтой окраски раствора указывает на пол-

ное окисление ионов Сг3+  до −2
4CrO : 

.OH4OCrNa2NaOH2OH2OCrNa2 24

6

22

1

22

3
+=++

+−+
 

Затем в эту же пробирку добавить 3-5 капель концентрированной 

H2SO4 до кислой реакции. Пробирку охладить и добавить 5-6 капель изо-

амилового спирта и 2-3 капли 3 %-го раствора Н2О2. Хорошо перемешать 

раствор. Окрашивание слоя изоамилового спирта в синий цвет указывает на 

образование пероксида хрома: 

2Nа2СгО4 + H2SO4 = Na2Cr2O7 + Na2SO4 + H2O; 

Na2Cr2O7 + 4H2O2 + H2SO4 = 2СгO5 + Na2SO4 + 5Н2O. 

Реакция позволяет обнаружить ионы Сг3+ в присутствии катионов Al3+ 

и Zn2+. 
 

36.2.2.11. Реакция катионов цинка 
 

Ионы Zn2+  в водных растворах бесцветны. 

Через раствор ZnSO4, подкисленный уксусной кислотой, пропустить 

из аппарата Киппа сероводород до образования белого осадка ZnS, раство-

римого в HCl. 
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36.2.3. Частные реакции на анионы 
 

36.2.3.1. Реакция на сульфат-ионы 
 

К раствору Na2SO4 добавить несколько капель раствора ВаСl2. Выпа-

дает белый осадок, нерастворимый в кислотах : 

Ва2+ + −2
4SO  = BaSO4. 

 
36.2.3.2. Реакция на карбонат-ионы 

 
К раствору Nа2СO3 добавить по каплям 2 н раствор HCl. Наблюдать 

выделение пузырьков бесцветного газа CO2 : 

−2
3CO  + 2H+ = CO2↑ + H2O. 

 

36.2.3.3. Реакция на хлорид-ионы 

 

К раствору NaCI добавить несколько капель раствора AgNO3 до обра-

зования белого аморфного осадка AgCl, растворимого в водном растворе 

аммиака: 

Cl¯  + Ag+ = AgCl; 

AgCl + 2NH4OH = [Ag(NH3)2]Cl + 2H2O. 

При подкислении исследуемого раствора азотной кислотой комплекс 

разрушается и снова выпадает белый осадок AgCI : 

[Ag(NH3)2]Cl + 2HNO3 → AgCl↓ + 2NH4NO3. 

 

36.2.3.4. Реакция на нитрат-ионы 

 

К раствору FeSO4 добавить 7-8 капель раствора NaNO3, затем осто-

рожно, по каплям прилить 3-5 капель концентрированной H2SO4. На грани-

це соприкосновения слоев наблюдается появление бурого кольца состава 

[Fe(NO)]SO4: 

NaNO3 + H2SO4 = Na2SO4 + 2HNO3; 
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6FeSO4 + 3H2SO4 + 2HNO3 = 3Fe2(SO4)3 + 2NO + 4H2O; 

FeSO4 + NO = [Fe(NO)]SO4. 

 

36.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

37.   ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  36* 

ОБЩИЙ ХОД АНАЛИЗА ВЕЩЕСТВА 

 

Цель работы: – ознакомиться с общим ходом анализа вещества, 

определением химического состава вещества.  

 
37.1. Теоретическая часть 

 
Общий ход анализа вещества состоит из следующих последователь-

ных этапов: предварительные испытания, растворение, открытие катионов и 

анионов. 

К предварительным испытаниям относят определение цвета твердого 

вещества и окраски пламени спиртовки. Это дает только ориентировочное 

указание на присутствие некоторых ионов в исследуемом веществе (см. 

табл. 25). 

Затем вещество измельчают в ступке до получения мелкого порошка 

и испытывают его растворимость сначала в воде, а затем в 2 н и концентри-

рованной соляной, серной и азотной кислотах. Для испытания на раствори-

мость берут 0,1-0,2 г исследуемого вещества на 2-3 мл растворителя. 
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Таблица 25 

Катионы Цвет кристаллов Катионы Окраска пламени 

Сu2+ Синий Nа+ Желтая 

Ni2+ Зеленый K+ Фиолетовая 

Fe2+ Светло-зеленый Са2+ Кирпично-красная 

Fe3+ Желтый Ва2+ Желто-зеленая 

Сr3+ Сине-фиолетовый Сu2+ Зеленая 

Мn2+ Бледно-розовый Рb2+ Голубая 

Со2+ Ярко-розовый Sb3+ Голубая 

NH4
+, AI3+,  Na+ , 

Са2+, К+ , Ва2+ 
Белый   

Если вещество в воде полностью растворяется, тогда 0,6-1,0 г иссле-

дуемого вещества растворяют в 8-12 мл воды. Отмечают окраску получен-

ного раствора, что дает возможность предположить присутствие некоторых 

окрашенных катионов – Си2+, Ni2+, Co2+, Cr3+, Fe3+. 

Затем определяют реакцию раствора с помощью лакмусовой бумаги. 

Щелочная реакция раствора указывает на присутствие оснований (NaOH, 

КОН, NН4ОН и др.) или солей сильных оснований и слабых кислот 

(Na2CO3, K2S).  

Кислая реакция обусловлена присутствием кислот (HCI, H2SO4, 

HNO3) или солей слабых оснований и сильных кислот (AlCI3, CuSO4). 

Нейтральная реакция раствора указывает на присутствие солей сильных ос-

нований и сильных кислот (NaCI, K2SO4) и солей слабых оснований и сла-

бых кислот (NH4)2CO3. 

В полученном растворе исследуемого вещества производят обнару-

жение катионов и анионов дробным и систематическим способами. Дроб-

ный анализ заключается в том, что берут небольшую порцию исследуемого 

раствора (0,3-0,5 мл) и к этому раствору добавляют несколько капель рас-
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твора реактива. Положительная реакция на данный ион указывает на при-

сутствие соответствующего иона. 

Систематический анализ основан на проведении ряда последователь-

ных реакций отделения данного иона от сопутствующих ему ионов, а затем 

открытии соответствующего иона. Для систематического анализа широко 

применяют групповые реактивы, действующие на группу катионов или 

анионов. Например, карбонат аммония осаждает ионы Ba2+, Sr2+, Ca2+ в виде 

BaCO3,  а катионы Na+, К+ этим реактивом не осаждаются, поэтому их легко 

отделить от первых катионов. 

Анализ приготовленного раствора исследуемого вещества начинают с 

обнаружения катионов, так как установление присутствия некоторых из них 

позволяет сделать предположение об отсутствии ряда анионов и тем самым 

облегчает и упрощает ход анализа. 

Открытие катионов NН4
+, Fe2+, Fe3+, Co2+, Ni2+, Сr3+, Mn2+ производят 

дробным анализом из определенной порции исследуемого раствора, а для 

обнаружения катионов Cu2+, Pb2+, Al3+ и Zn2+ следует использовать система-

тический анализ. Учитывая, что контрольная задача содержит только одну 

соль, состоящую из одного-двух катионов и одного аниона, анализ можно 

проводить дробным методом. 

После открытия катионов можно приступать к обнаружению анионов. Так, 

например, если вещество в воде полностью растворяется и обнаружены ка-

тионы Рb, то можно сделать вывод об отсутствии анионов Cl¯ , −2
3CO , 

−− 2
3

2
4 SO,SO ; могут присутствовать только анионы CH3COO¯ , −

3NO , поэто-

му производят дробный анализ только на соответствующие анионы. 

Сделав выводы об отсутствии некоторых анионов в исследуемом рас-

творе, приступают к открытию тех анионов, присутствие которых возмож-

но. Открытие анионов ведут дробным методом из отдельных порций рас-

твора, полученного после растворения исследуемого вещества. 
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Обнаружив катионы и анионы, составляют химическую формулу ис-

следуемого вещества. Например, при решении контрольной задачи обнару-

жены следующие ионы: Fe2+, .SO,NH 2
44
−+  Следовательно, это двойная соль 

серной кислоты – соль Мора, химическая формула которой (NH4)2Fe(SO4)2. 

 
37.2. Экспериментальная часть 

 
37.2.1. Необходимые приборы, посуда и реактивы  

приведены в работе 35 "Частные реакции ионов". 

 
37.2.2. Последовательность работы 

 
1. Каждый студент должен получить у преподавателя контрольную 

задачу. 

2. Внимательно рассмотреть кристаллы исследуемого вещества, отме-

тить цвет кристаллов и сделать предположение о присутствии некоторых 

катионов (см.табл.25). 

3. Ушко нихромовой проволоки смочить 2 н раствором HCI, а затем 

сильно прокалить на пламени спиртовки. Взять ушко проволоки, немного 

исследуемого вещества и внести в бесцветное пламя спиртовки. Окраска 

пламени позволяет предположить присутствие соответствующих катионов 

(см. табл. 25). 

4. В пробирку поместить 0,5-1,0 г исследуемого вещества и раство-

рить в 10-15 мл воды. 

5. Отметить окраску полученного раствора и сделать предположение 

о присутствии или отсутствии соответствующих катионов (Cu2+, Со2+, Ni2+, 

Cr3+ и Fe3+). 

6. Отметить реакцию раствора исследуемого вещества с помощью си-

ней и красной лакмусовой бумаги и сделать вывод о возможности присут-

ствия и отсутствия соответствующих типов солей. 

7. Открытие ионов провести дробным анализом. Сначала открыть ка-

тионы А13+, NН4
+, Fe2+, Со2+, Мn2+, Сu2+, Ni2+, Рb2+, Сг3+ и Zn2+, а затем – 
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анионы −2
4SO , −2

3CO , CI¯ , −
3NO . Для этого в чистую пробирку поместить 

6-10 капель раствора исследуемого вещества, а затем добавить 3-5 капель 

раствора реактива на соответствующий ион (см. работу 35 "Частные реак-

ции ионов") и отметить внешний эффект реакции, на основании которого 

сделать вывод о присутствии или отсутствии соответствующих ионов. 

8. Обнаружив катионы, сделать предположение о присутствии или от-

сутствии некоторых анионов (см.табл. "Растворимость в воде солей и осно-

ваний при I8°C [5]). Открытие анионов провести дробным анализом. 

9. Обнаружив катионы и анионы в контрольном задании, составить 

химическую формулу исследуемого вещества.  

10. Проверить у преподавателя правильность решения контрольной 

задачи. 

11. Если задача решена правильно, составить отчет о проделанной ра-

боте по форме (табл. 26). 

Таблица 26 

Проводимая операция Наблюдения Выводы 

Наблюдение цвета кристаллов   

Окраска пламени   

Растворимость   

PН раствора   

Частные реакции :    

а) на катионы   

б) на анионы   

Химическая формула вещества   

 

37.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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38. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 37* 

ПРЕДЕЛЬНЫЕ И НЕПРЕДЕЛЬНЫЕ УГЛЕВОДОРОДЫ 
 

Цель работы: ознакомиться с получением и свойствами 

углеводородов.  
 

38.1. Краткие теоретические сведения 
 

Углеводородами называются простейшие органические соединения, 

состоящие только из углерода и водорода. Различают углеводороды : пре-

дельные (не содержащие кратных связей) и непредельные (содержащие 

кратные связи). Непредельные углеводороды могут содержать двойную 

связь (этиленовые или алкены), тройную связь (ацетиленовые или алкины) 

или несколько кратных связей (полиены) .В непредельных углеводородах 

встречается не только изомерия углеродного скелета, но и изомерия поло-

жения кратной связи :  

 

 

 
 

        Предельные углеводороды содержат только одинарные связи (σ-связи). 

В молекулах непредельных углеводородов кратная связь имеет иную при-

роду : одна из связей – σ, последующие – π-связи (рис. 11). 

                          σ-связь                                             π-связь 

Рис. 11 

CH2=CH–CH2–CH3               CH2–CH=CH–CH3                 CH2=C–СH3 

                                                                                                         CH3 
         бутен-1                                бутен-2                              изобутен  
                                                                                           (2-метилпропен) 
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Поскольку σ-связь прочнее π-связи, непредельные углеводороды зна-

чительно более реакционноспособны, чем предельные. Так, они легко 

участвуют в реакциях присоединения ( в отличие от предельных соедине-

ний): 

СН3 = СН2 + Н2 →
Pd  СН3 – СН3; 

                                              этилен                           этан 
 

CH3 – CH = CH2 + HCl  →  CH3 –
 CH – CH3; 

                                                                                       Cl 
                                     пропилен                     хлористый изопропил 

CH2 = CH2 + H2O  → 42SOH
CH3 – CH2 – OH; 

                                этилен                                             этанол 

HC = CH + H2 →
Pd CH2 = CH2 Pd

2H
→ CH3 – CH3; 

                 ацетилен                                                               этан 

HC ≡ CH  → 2Br
 CHBr = CHBr  → 2Br

 CHBr2 – CHBr2 

                    ацетилен            1,2-дибромэтилен          1,1,2,2-тетрабромэтан 

 

HC ≡ CH + H2O  → 4HgSO
[H2C = CH – OH]  →  CH3 –  

ацетилен                              виниловый спирт        ацетальдегид 

Кроме этого, непредельные соединения легко окисляются: 

3CH2 = CH2 + 2KMnO4 + 4H2O → 3CH2 – CH2 + 2MnO2 + 2KOH 

          этилен                                                 ОН     ОН 

                                                                  этиленгликоль 

и полимеризуются: 

nCH2 = CH2 
.кат

ot
→  (– CH2 – CH2 –)n. 

                                                                          полиэтилен 

       O 
C 
        H 

(реакция 
Кучерова). 
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Названия углеводородов образуются от корня, происходящего чаще 

всего от греческого или латинского числительного, и соответствующего 

окончания, что отражено в табл. 27. 

Таблица 27 

Число атомов Корень 
Окончание 

предельные этиленовые ацетиленовые 

1 мет- 

-ан -ен -ин 

2 эт - 

3 проп - 

4 бут- 

5 пент- 

6 гекс- 

7 гект- 

8 окт- 

9 нон- 

10 дек- 

 

Общие формулы углеводородов:  

предельных – СnH2n+2;  этиленовых – CnH2n;   ацетиленовых – CnH2n-2. 

 
38.2. Экспериментальная часть 

 
38.2.1. Приборы и реактивы 

 
Пробирка  с  газоотводной  трубкой,  круглодонная  колба  емкостью  

50 мл, капельная воронка, этиловый спирт, концентрированная серная кис-

лота, 1 %-й раствор KMnO4, бромная вода, карбид кальция. 

 
38.2.2.  Получение этилена и его свойства 

 
В пробирку налить 1-2 мл этилового спирта и 5 мл H2SO4 (конц.), 

ρ=1,84. Пробирку закрыть пробкой с газоотводной трубкой, укрепить в 
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штативе наклонно и опустить конец газоотводной трубки в пробирку с 

бромной водой. Осторожно подогреть смесь спирта и кислоты, наблюдать 

обесцвечивание бромной воды. Переместить конец газоотводной трубки в 

пробирку со слабо окрашенным раствором КМnО4 и наблюдать его обес-

цвечивание. Написать уравнения реакций и сделать вывод о прочности дан-

ной связи. 

 
38.2.3.  Получение ацетилена и его свойства 

 
В небольшую колбу, укрепленную в штативе, поместить кусочек кар-

бида кальция и закрыть колбу пробкой с газоотводной трубкой и капельной 

воронкой. Налить в воронку воды и выпустить несколько капель на CaC2. 

Пропустить выделяющийся газ через пробирку с бромной водой и наблю-

дать ее обесцвечивание. Написать уравнения происходящих реакций и сде-

лать вывод о прочности тройной связи. 

 
38.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

38.4. Вопросы для самостоятельной работы 

1. Какие вещества называются углеводородами ? 

2. В чем особенности органических соединений ? 

3. Как классифицируются органические вещества и, в частности, уг-

леводороды ? 

4. Назвать следующие вещества : 

 

 

 

С6Н14;       СН3–СН–СН2–СН3;      СН3–С=СН–СН3; 

                           СН3                                СН3 
         СН3 

СН3–С–СН2–СН3;        СН3–СН–С≡–С–СН3. 

         СН3                                СН3 
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5. Перечислить виды изомерии и привести конкретные примеры для 

каждого вида.  

6. Почему для предельных соединений характерны реакции замеще-

ния и деструкции ? 

7. Чем σ-связь отличается от π-связи и в каком случае она образуется? 

8. Дописать реакции: 

CH2 = CH2 + Cl2 → ; CH3 – CH2 – CH = CH2 + HBr → ; 

СH3 – C ≡ CH + H2O  → 4HgSO
; CH ≡ CH + HCN → ; 

CH3 – CH = CH2 + KMnO4 + H2O → .  

9. Почему двойные связи в молекуле бензола химически более инерт-

ны, чем в молекуле этилена ? 

 

39. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  38* 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА ПОЛИМЕРОВ 

 

Цель работы: ознакомиться с получением, свойствами и применени-

ем полимеров и пластмасс. 

 
39.1.  Краткие теоретические сведения 

 
Высокомолекулярными соединениями (полимерами) называются 

сложные вещества с большой молекулярной массой, молекулы которых по-

строены из монотонно повторяющихся элементарных звеньев. Существует 

два пути получения полимеров: а) реакция полимеризации – процесс обра-

зования полимеров из низкомолекулярных веществ (мономеров) за счет об-

разования новых ковалентных связей между молекулами мономера без вы-

деления побочных низкомолекулярных веществ; б) реакция поликонденса-

ции – процесс образования полимера из мономеров, содержащих несколько 

функциональных групп, сопровождающийся выделением низкомолекуляр-
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ных веществ (воды, галоидводородов, аммиака). Полимеры разделяют на 

природные (целлюлоза, крахмал, шерсть, белки) и синтетические (полиэти-

лен, полистирол, полихлорвинил, полиметилметакрилат, капрон, лавсан и 

др.). По механическим свойствам полимеры делят на эластичные и пла-

стичные. На основе полимеров получают пластмассы – сложные многоком-

понентные композиции, обладающие рядом технических свойств. Кроме 

полимерной основы в состав пластмасс входят: наполнители (тальк, асбест, 

опилки, ткани, бумага, стружка); пластификаторы (эфиры фталевой кисло-

ты, камфора, некоторые масла), стабилизаторы, антиоксиданты, красители. 

Различают пластмассы термопластичные (допускающие многократ-

ное плавление) и термореактивные, которые при нагревании не размягча-

ются. Отдельно можно выделить каучуки – эластичные полимеры, которые 

при специальной обработке (вулканизации) образуют резину, а также во-

локна натуральные (хлопковые, льняные), химические (вискозные)и синте-

тические (капрон, найлон, лавсан, хлорин, нитрон). Области применения 

полимеров и пластмасс весьма разнообразны, что объясняется возможно-

стью целенаправленного изменения свойств полимера путем изменения сы-

рья, технологии получения и введения различных добавок. Во многих слу-

чаях, благодаря низкому удельному весу, неэлектропроводности, специфи-

ческим механическим свойствам, легкости переработки в изделие и привле-

кательному внешнему виду, полимеры и пластмассы на их основе успешно 

конкурируют с металлами. 

 
39.2. Экспериментальная часть 

 
39.2.1. Приборы и реактивы 

 
Пробирки, фарфоровая чашка, сушильный шкаф, фенол, формалин, 

соляная кислота (1:1), раствор аммиака (конц.).  

 
39.2.2. Получение новолачной фенолформальдегидной смолы 
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Поместить в пробирку 2,5 г фенола, добавить 5 мл формалина (40 % 

раствора формальдегида) и 5-6 капель соляной кислоты (1:1). Смесь нагреть 

до помутнения, охладить, слить водный слой и вылить смолу на картон. В 

результате образуется линейный полимер следующего строения : 

 

 

 

 

Составить схему реакции. 

 

39.2.3. Получение резольной фенолформальдегидной смолы 

 

Поместить в пробирку 2 г фенола, добавить 5 мл формалина и I мл 

раствора аммиака. Осторожно нагреть пробирку до начала реакции и по-

мутнения смеси. После охлаждения слить верхний слой, смолу желто-

коричневого цвета влить в фарфоровую чашку и поместить в сушильный 

шкаф при температуре 130-140°С. Через некоторое время жидкая смола 

превратится в твердую массу. Получается пространственный полимер сле-

дующего строения:   

 

 

 

 

 

 

 

 

Почему смола застывает при нагревании ? Составить схему реакции. 

 

 

.... Н2C  

СН2 – ..... 
ОН ОН 

СН2 

СН2 
СН2 .....  

ОН 

НО       СН2 –  

ОН ОН 

– СН2ОН          СН2 

n  
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39.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

39.4. Вопросы для самостоятельной работы 

 

I. Что такое полимеры и мономеры ? 

2. Какие вещества могут полимеризоваться ? 

3. Что такое полимеризация и поликонденсация ? 

4. Как классифицируют полимеры: а) по химической природе; б) по 

механическим свойствам; в) по происхождению; г) по отношению к нагре-

ванию ? 

5. Написать реакцию получения:   а) полистирола;   б) поликапролак-

тама; в) полиметилметакрилата. 

6. Что такое средняя молекулярная масса полимера ? 

7. Чем отличаются пластмасса и полимер ? 

8. Где применяются пластмассы, каучуки, искусственные волокна ? 

9. Как из каучука получают резину ? 
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6.1. Краткие теоретические сведения [1,с.166-174] 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного 

из реагирующих веществ в единицу времени при неизменном объеме си-

стемы: 

,
CC

V
12

21
τ−τ

−
±=  

где C1, С2 − молярная концентрация вещества соответственно в начальный 

момент и в конце реакции;  

τ2 – τ1 − промежуток времени, в течение которого произошел процесс. 

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, концен-

трации, температуры, катализатора, а для газов − и от давления. 

Зависимость скорости реакции от концентрации выражается законом 

действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна про-

изведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степень, 

равную коэффициентам. 

Для гомогенной системы nA + mB = An Bm выражение скорости реак-

ции имеет вид 

V = k [A] n [B]m, 

где k − константа скорости.  

Для гетерогенной системы в выражение скорости реакции твердые 

продукты не включаются. 

Влияние температуры на скорость реакции отражена в правиле Вант-

Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость реак-

ции возрастает в 2-4 раза: 

,
V

V
10

tt

t

t
12

1

2

−

γ=  

где γ − температурный коэффициент, γ = 2-4. 
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6.2. Экспериментальная часть 

6.2.1. Приборы и реактивы 

Секундомер, термометр, мерные цилиндры, три пронумерованные 

конические колбы вместимостью 50 мл, три пары пронумерованных проби-

рок. Растворы тиосульфата натрия (1M) и серной кислоты (2 н). 

 

6.2.2. Влияние концентрации на скорость реакции 

Исследовать влияние концентрации на скорость на примере реакции 

взаимодействия тиосульфата натрия с серной кислотой:  

Na2S2O3(р-р) + H2SO4(р-р) = Na2SO4 + S↓ + H2SO3. 

Признак начавшейся реакции − легкое помутнение раствора от выпа-

дающей серы. Время необходимо фиксировать в самом начале появления 

мутного осадка. 

Заготовить три раствора с различной концентрацией тиосульфата, но 

одинаковых объемов. Для этого в пронумерованные колбы с помощью мер-

ных цилиндров вливать указанные в табл.3 количества раствора соли и ди-

стиллированной воды. В отдельном цилиндре приготовить заданный объем 

кислоты. В момент приливания кислоты к раствору соли включить секун-

домер. Записать время, прошедшее от сливания растворов до появления се-

ры. 

Результаты опыта записать в табл.3. 

Таблица 3 

Номер 
колбы 

Объем рас-
твора тио-
сульфата 

V, мл 

Объем ди-
стиллиро-
ванной во-
ды V, мл 

Концентра-
ция полу-
ченного 

раствора, С 

Объем рас-
твора сер-
ной кислоты 

V, мл 

Время 
τ, с 

Относи-
тельная 
скорость 

τ
=

1
V  

1 15 - 3 5   

2 10 5 2 5   

3 5 10 1 5   
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Начертить график зависимости скорости реакции от концентраций 

реагирующих веществ, выбрав соответствующий масштаб. Написать выра-

жение скорости прямой реакции по закону действия масс. 

Сделать вывод о влиянии концентрации реагирующих веществ на 

скорость химической реакции. 
 

6.2.3. Влияние температуры на скорость химической реакции 

В три пронумерованные пробирки налить по 5 мл раствора тиосуль-

фата натрия, в три других пробирки − по 5 мл раствора серной кислоты. 

Сгруппировать пробирки в три пары: раствор − кислота. 

Определить скорость реакции при комнатной температуре, слив со-

держимое первой пары пробирок в одну пробирку. Вторую пару пробирок 

поместить в стакан с нагретой водой и довести температуру до .комнt +10 С 

и также определить скорость реакции при более высокой температуре. Тре-

тью пару пробирок нагреть еще на 10°С выше предыдущей температуры, 

определить скорость протекания реакции. 

Результаты опытов записать в табл.4.  

Таблица 4 

Номер 
пары 
проби-
рок 

Объем 
раствора 
Na2S2O3  
V, мл 

Объем 
раствора 
H2SO4 
V, мл 

Темпера-
тура рас-
творов t, oC 

Время  
τ, с 

Относи-
тельная ско-

рость 
τ

=
1

V  

Темпера-
турный 
коэффи-
циент 

1 5 5 .комнt     

2 5 5 10t .комн +     

3 5 5 20t .комн +     

 

Построить график зависимости скорости реакции от температуры. 

Рассчитать средний температурный коэффициент. Что он показывает ? 

Сделать вывод о влиянии температуры на скорость химической реак-

ции. 
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6.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

6.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Написать выражение закона действия масс для следующих реак-

ций: 

2H2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж); 

С(тв) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г); 

2NO(г) + О2(г)  = 2NO2(г); 

Zn(тв)  + CO(г) = Zn(тв)  + CO2(г). 

2. В реакции С(тв) + 2H2(г) = CH4(г) концентрацию водорода увеличили в 

два раза. Во сколько раз возрастет скорость реакции ? 

3. Во сколько раз возрастет скорость реакции 2NО(г) + 02(г)= = 2NО2(г), 

если повысить давление в два раза ? 

4. Рассчитать начальную скорость реакции 2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г), ес-

ли концентрация СО была равна 0,3 моль/л,  [О2] = 0,5 моль/л, а константа 

скорости − 0,4. 

5. При повышении температуры на каждые 10°С скорость некоторой 

реакции возрастает в два раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реак-

ции, если повысить температуру от 20 до 60 °С ? 

6. На сколько градусов следует повысить температуру, чтобы ско-

рость некоторой реакции, температурный коэффициент которой равен 

двум, увеличилась в восемь раз ? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температура по-

высилась на 30°, γ = 3 ? 



 29

8. При некоторых условиях в сосуде вместимостью 0,5 л находится 

0,003 моля NO2. Вычислить константу скорости прямой реакции 2NO2(г) → 

N2O4(г), если скорость реакции при данных условиях равна 1,08 моль/(л·с). 

9. Начальные концентрации веществ, участвующих в реакции N2(г) + 

3H2(г) = 2NH3(г), равны, моль/л: [N2] − 0,2; [H2] − 0,3; [NH3] − 0. Каковы кон-

центрации азота и водорода  в момент, когда концентрация аммиака станет  

равной  0,1 моль/л ? 

 

7. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 

КАТАЛИЗАТОР. СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

 

Цель работы: установить опытным путем влияние катализатора на 

скорость химической реакции, проверить влияние изменения концентрации 

веществ на смещение химического равновесия. 

7.1. Краткие теоретические сведения [1,с.178-184] 

Катализатор − это вещество, которое увеличивает скорость химиче-

ской реакции, оставаясь при этом неизменным. Явление изменения скоро-

сти реакции с помощью катализатора называется катализом.  

Увеличение скорости реакции в присутствии катализатора объясняет-

ся образованием промежуточного продукта, за счет чего снижается энергия 

активации.  

Химическое равновесие − это такое состояние системы, когда ско-

рость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие 

количественно описывается константой равновесия. 

Для гомогенной химической реакции 

nA + mB � kC + lD 

в соответствии с законом действия масс выражения скорости прямой и об-

ратной реакций будут иметь вид: 

V1 = k1 [A] n [B]m;        V2 = k2 [C]k [D] l. 
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Так как в момент равновесия V1 = V2, то 

k1 [A] n [B]m = k2 [C]k [D] l; 

.
]B[]A[

]D[]C[

k

k
mn

lk

2

1 =  

Отношение констант скоростей 
2

1
k

k
обозначают К и называют константой 

равновесия, которая является постоянной при данной температуре величи-

ной. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шате-

лье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо внеш-

нее воздействие (изменить концентрацию, температуру, давление), то это 

воздействие благоприятствует той из двух противоположных реакций, ко-

торая ослабляет оказанное воздействие. 

При повышении концентрации одного из веществ равновесие смеща-

ется в сторону его расходования, а при понижении - в сторону его образо-

вания. 

При повышении давления равновесие смещается в сторону уменьше-

ния объемов, а при понижении - в сторону увеличения. 

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндо-

термической реакции, а при понижении – в сторону экзотермической. 

7.2. Экспериментальная часть 

7.2.1. Приборы и реактивы 

Химический стакан вместимостью 50 мл, пробирки, стеклянная па-

лочка, мерный цилиндр, раствор хлорида железа (III) (разбавленный и кон-

центрированный), раствор роданида калия (разбавленный и насыщенный), 

растворы перманганата калия и серной кислоты (1:1), гранулированный 

цинк, кристаллический нитрат калия и хлорид калия.  
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7.2.2. Влияние катализатора на скорость реакции 

Приготовить раствор, состоящий из 1 мл КМnО4 и 5 мл H2SO4. Полу-

ченный раствор разлить в две пробирки. В одну из них насыпать немного 

KNO3 (как катализатор), затем в обе пробирки опустить по грануле цинка. 

Энергично встряхнуть пробирки. Наблюдать, в какой пробирке окраска ис-

чезнет быстрее. 

Цинк вытесняет из кислоты атомарный водород, который выполняет 

роль восстановителя перманганата: 

2KMnO4 + 3H2SO4 + 10H = K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O. 

В результате реакции фиолетовый раствор КMnO4 обесцвечивается. 

Сравнить скорость обесцвечивания раствора в двух пробирках. В пробирке 

с KNO3 происходит вначале образование нитрита калия, играющего роль 

промежуточного соединения: 

KNO3 + 2H = KNO2 + H2O; 

5KNO2 + 3H2SO4 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5KNO3 + 3H2O. 

7.2.3. Смещение химического равновесия 

В химический стакан налить 20 мл дистиллированной воды, пять-семь 

капель разбавленного раствора FeCl3 и три капли разбавленного раствора 

KCNS. Полученный раствор размешать и разлить в четыре пробирки. В од-

ну пробирку добавить три капли концентрированного раствора FeCl3, в дру-

гую − три капли насыщенного раствора роданида калия, в третью − щепот-

ку кристаллов хлорида калия. Раствор в четвертой пробирке оставить для 

сравнения окраски. 

Как изменяется окраска в первых трех пробирках? В какую сторону 

смещается равновесие? Объяснить с точки зрения принципа Ле Шателье. 

Составить выражение константы равновесия для данной обратимой реакции 

FeCl3 + 3KCNS � Fe(CNS)3 + 3KCl. 
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7.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

7.4. Задачи и упражнения для самостоятельного решения 

1. В какую сторону сместится равновесие в следующих реакциях при 

повышении давления; при понижении температуры: 

4НС1(г) + O2(г) � 2Н2O(пар) + 2С12(г) + 113,4 кДж; 

N2О4(г) � 2NO2(г) − 23,2 кДж; 

SО2(г) + 1/2 O2(г) � SО3(г) + 95,2 кДж; 

С(гр) + Н2О(пар) � СO(г) + Н2(г) − 130,2 кДж ? 

2. Как можно изменить концентрации веществ, чтобы сместить рав-

новесие в сторону повышения выхода продукта в следующих реакциях: 

N2(г) + ЗН2(г) �  2NH3(г); 

С(гр) + 2Н2(г) � СН4(г); 

С0(г) + Н20(пар) � С02(г) + Н2(г) ? 

3. Как  сместится  равновесие  обратимой  реакции   2NO(г) + O2(г) � 

� 2NO2(г)  при увеличении давления в два раза ? 
4. В сосуде объемом 0,5 л помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. К мо-

менту равновесия образовалось 0,02 моль NH3. Вычислить константу рав-

новесия. 

5. Равновесие реакции 2NO2 � 2NO + O2  установилось при концен-

трациях, моль/л: [NO2] − 0,02; [NO] − 0,16; [02] – 0,08. Вычислить константу 

равновесия этой реакции. 

6. Вычислить равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции H2 + I2 � 

� 2HI, если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соот-
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ветственно, а равновесная концентрация [НI] =.0,8 моль/л. Вычислить кон-

станту равновесия.  

7. Равновесные   концентрации   веществ   в    обратимой   реакции   

N2 + ЗН2 � 2NH3 составляют, моль/л: [N2] = 4; [H2] = 9; [NH3] = 6. Вычис-

лить исходные концентрации азота и водорода и константу равновесия. 

8. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ ЗАДАННОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ 

Цель работы: научиться проводить расчет и приготовление раствора 

любой заданной концентрации. 

8.1. Краткие теоретические сведения [1] 

Истинным раствором называют однофазную систему переменного со-

става, состоящую из двух и более компонентов. Раствор состоит из раство-

рителя и одного или нескольких растворенных веществ, а также продуктов 

взаимодействия растворителя и растворенных веществ, если оно имеет ме-

сто. 

Состав раствора выражается концентрацией растворенного вещества. 

Концентрация раствора определяется количеством растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве (весовом или объемном) рас-

твора или растворителя. 

Растворы бывают разбавленными − с низкой концентрацией раство-

ренного вещества и концентрированными − с высокой концентрацией рас-

творенного вещества. 

Концентрацию растворов можно выразить следующими способами: 

1) массовая доля растворенного вещества ω − отношение массы рас-

творенного вещества к массе раствора: 

;
m

m

ра-р

вав−=ω  
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2) массовый процент С % − массовая доля растворенного вещества, 

выраженная в процентах, иначе − масса растворенного вещества, выражен-

ная в граммах, находящаяся в 100 г раствора (раньше массовый процент 

назывался процентной концентрацией): 

%;100
m

m
%С

ра-р

вав−=  

3) молярная концентрация С − число молей растворенного вещества, 

содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
Vва-Mв

1000m
С

вав−
=  

где V- объем, выраженный в миллилитрах; 

4) нормальная концентрация Сн - число эквивалентных масс раство-

ренного вещества, содержащихся в 1000 мл раствора при 20°С: 

,
VЭ

1000m
С

)вав(m

вав
н

−

−
=  

где  V− объем, выраженный в миллилитрах; 

5) моляльная концентрация Cm − число молей растворенного веще-

ства, содержащихся в 1000 г растворителя: 

;
mM

1000m
С

лярвав

вав
m

−−

−
=  

6) молярная доля вещества N − отношение числа молей данного ве-

щества (компонента) раствора к общему числу молей всех компонентов 

раствора: 

,N
i

вав

νΣ

ν
=

−
 

где  ν  - число молей; 

7) титр раствора Т − количество граммов растворенного вещества, со-

держащихся в одном миллилитре раствора при 20°С. 
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Кроме понятий "разбавленный раствор" и "концентрированный рас-

твор", существуют понятия "насыщенный раствор" и "ненасыщенный рас-

твор", эти понятия неэквивалентны. 

Насыщенный раствор − равновесная система раствора с растворен-

ными веществами. Насыщенный раствор при данной температуре образует-

ся тогда, когда растворяемое вещество прекращает растворяться. 

К насыщенному раствору применяют понятие растворимости, т.е. 

способности вещества растворяться в том или ином растворителе, образуя 

насыщенный раствор. Мерой растворимости вещества в данных условиях 

служит концентрация его насыщенного раствора. Концентрацию насыщен-

ного раствора чаще всего выражают тремя способами: 

1) количеством граммов растворенного вещества в 100 граммах рас-
творителя – 

;
m

100m
R

ля-р

вав−=  

2) количеством граммов растворенного вещества в 1 л раствора – 

,
V

1000m
R вав−=  

где  V − объем раствора, выраженный в миллилитрах; 

3) количеством молей растворенного вещества в 1 л раствора, т.е. мо-

лярной концентрацией – 

,С
VM

1000m
R рар.насыщ

ва-в

вав
−

−
=

⋅
=  

где V − объем раствора, выраженный в миллилитрах. 

Нормальная концентрация раствора и его объем, пошедшие на взаи-

модействие с другим раствором, связаны следующей зависимостью: 

.CVCV
2H2H11 =  
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8.2. Экспериментальная часть  

8.2.1. Приборы и реактивы 
 

Весы  технохимические  с  разновесами,  цилиндры мерные вмести-

мостью  50,  100, 200, 300 мл, стаканы мерные вместимостью 50, 100, 200, 

300 мл, палочки стеклянные, воронки конические, колбы мерные вместимо-

стью 50, 100, 200, 250 мл, ареометры, концентрированные растворы HCI, 

HNO3, H2SO4, Н2Oдист, NaCI, K2Cr2O7, CuSO4·5H2O. 

 

8.2.2. Приготовление раствора соли заданного массового процента 
 

Задание. Необходимо приготовить X г раствора вещества У, массовый 

процент которого в растворе равен С %. 

Студенты получают индивидуальные задания, варианты которых 

приведены в табл.5. 

Таблица 5 

№ 
пп 

Задание Расчеты 

ρ, г/мл 
 

Масса 
рас-
твора 
Х, г 

Соль У 

Процент-
ная кон-
центрация 
С, % 

Количество, г 
Нормаль-
ность рас-
твора СН, 
моль/л 

раство-
ренного 
вещества 

рас-
тво-
рите-
ля 

0 300 NaCl 2,0 6 294 0,346 1,0125 
1 50 NaCl 3,5     
2 100 NaCl 4,5     
3 150 NaCl 3,0     
4 100 NaCl 2,5     
5 250 NaCl 2,0     
6 75 K2Cr2O7 2,5     
7 100 K2Cr2O7 0,75     
8 125 K2Cr2O7 2,0     
9 150 K2Cr2O7 1,5     
10 175 K2Cr2O7 0,5     
11 50 CuSO4·5H2O 5,0     
12 75 CuSO4·5H2O 4,0     
13 100 CuSO4·5H2O 4,5     
14 125 CuSO4·5H2O 3,0     
15 150 CuSO4·5H2O 2,5     
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Прежде всего следует рассчитать массу соли, необходимую для при-

готовления раствора с заданной массовой процентной концентрацией. За-

тем определить массу воды, необходимую для приготовления раствора. Так 

как плотность воды OH2
ρ  = 1 г/мл, то надо отмерить цилиндром нужный 

объем воды в миллилитрах, численно равный массе, выраженной в граммах. 

Затем взвесить рассчитанную массу соли, перенести ее в стакан требуемой 

вместимости, влить отмеренное количество воды и размешать до полного 

растворения соли. После приготовления раствора следует рассчитать его 

нормальную концентрацию, для этого потребуется измерить ареометром 

плотность раствора. 

Все полученные результаты представить в виде табл.5. 

 

8.2.3. Приготовление раствора кислоты заданной  

нормальной концентрации из концентрированной кислоты 

 

Задание. Необходимо приготовить X мл раствора кислоты У, нор-

мальность которой CН, исходя из концентрированного раствора этой кисло-

ты. Каждый студент получает индивидуальное задание. Варианты заданий 

приведены в табл.6. 

Для приготовления раствора необходимо измерить с помощью арео-

метра плотность раствора концентрированной кислоты. По значению изме-

ренной плотности определить в справочной таблице [5] массовый процент, 

затем рассчитать объем концентрированной кислоты, необходимый для 

приготовления X мл раствора этой кислоты заданной концентрации СH. 

Отмерить рассчитанное количество концентрированной кислоты с 

помощью градуированной пипетки. Перенести отмеренный объем в мерную 

колбу требуемого объема X и довести объем раствора дистиллированной 

водой до метки.  

Все полученные результаты представить в виде табл.6. 
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Таблица 6 

№ 
пп 

Задание 
Исходный рас-
твор концентри-
рованной кислоты 

Приготовление раствора 

Объем 
Х, мл 

Кислота 
У 

Нормаль-
ная кон-
центрация 
СН, моль/л 

ρ, мл 

Массовый 
процент 
кислоты  
С, % 

Необходимый 
объем концент-
рированной 
кислоты V, мл 

Довести 
раствор 
до объе-
ма Х, мл 

0 50 HCl 2,00 1,183 36 8,75 50 
1 100 HCl 0,75     
2 100 HCl 0,60     
3 200 HCl 0,50     
4 250 HCl 0,35     
5 50 HNO3 2,25     
6 50 HNO3 1,75     
7 100 HNO3 0,75     
8 100 HNO3 0,60     
9 200 HNO3 0,50     
10 250 HNO3 0,35     
11 50 H2SO4 4,00     
12 50 H2SO4 5,00     
13 100 H2SO4 2,50     
14 100 H2SO4 3,00     
15 200 H2SO4 1,50     

 

8.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

8.4. Задачи для самостоятельной работы 

1. Рассчитать массовый процент раствора, полученного растворением 

80 г сахара в 160 г воды. 

2. Рассчитать массы хлорида натрия и воды, необходимые для приго-

товления 250 г 2,5 %-го раствора. 

3. Рассчитать массовый процент раствора, полученного смешением 

300 г 10 %-го раствора HCI и 400 г 20 %-го раствора HCI. 
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4. Какова массовая доля серной кислоты в процентах в растворе, по-

лученном смешением 200 г 10 %-го раствора серной кислоты и 100 г 5 %-го 

сульфата натрия ?  

5. Какая  масса  серной  кислоты  необходима для приготовления 2 л 

2-молярного раствора ? 

6. 250 мл раствора содержат 7 г КОН. Какова молярная концентрация 

этого раствора ? 

7. Какая  масса  фосфорной  кислоты  необходима для приготовления 

2 л  0,1 н раствора ? 

8. Сколько  миллилитров  96 %-го  раствора  серной  кислоты  (ρ = 

=1,84 г/мл) необходимо для приготовления 300 мл 3 н раствора этой кисло-

ты ? 

9. Определить  молярность  36,5 %-гo  раствора  соляной кислоты (ρ = 

=1,18 г/мл). 

10. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для осаждения 

2,708 г хлорида трехвалентного железа в виде гидроксида железа (III)? 

11. Для  нейтрализации  20 мл  2-молярного  раствора  H2S04 необхо-

димо 8 мл раствора щелочи. Какова нормальность щелочи ? 

12. Какой объем 80 %-го раствора H2S04 (ρ = 1,72 г/мл) необходим для 

реакции с 200 мл I,5-молярного раствора Ba(OH)2 ? 

13. Какой объем 0,2 н раствора щелочи необходим для реакции оса-

ждения в виде А1(0Н)3 с 200 мл 0,6 н раствора AICI3 ? 

14. Смешали 300 мл 0,5 М раствора хлорида бария со 100 мл 6 %-го 

раствора серной кислоты (ρ = 1,04 г/мл). Какова масса полученного осадка ?  

15. Для приготовления насыщенного раствора KCI при 40 оС (313 К) 

взято 50 г воды и 20 г KCI. Какова растворимость KCI в воде при данной 

температуре? 

16. В 300 г горячей воды растворено 219 г K2Cr2O7. Найти массу кри-

сталлов K2Cr2O7, полученных при охлаждении приготовленного горячего 

раствора до 293 К. Известно, что растворимость K2Cr2O7, при 293 К равна 

13,1 г на 100 г H2O. 
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9. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

Цель работы: ознакомиться с поведением электролитов в водных 

растворах. 

9.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 

Электролитическая диссоциация – распад молекул на ионы под дей-

ствием молекул растворителя. Электролиты – вещества, способные подвер-

гаться электролитической диссоциации. К электролитам относятся кислоты, 

соли и основания. 

Способность к электролитической диссоциации характеризуется сте-

пенью электролитической диссоциации α, т.е. отношением концентрации 

молекул, подвергшихся распаду на ионы, к концентрации всех молекул как 

продиссоциированных, так и непродиссоциированных: 

%.100
С

C

общ

продис
=α  

Степень диссоциации может быть выражена как в долях единиц, так и 

в процентах. 

Электролиты считают сильными при  α ≥ 30 %; к ним относятся неко-

торые кислоты (HCI, HN03, HMnО4, НСlO4, НI, НВг и др.), щелочи и боль-

шая часть солей. 

Запись электролитической диссоциации сильных электролитов: 

HCl → H+ + Cl̄  ; 

Ca(OH)2 → Ca2+ + 2OH̄ ; 

Fe2(SO4)3 → 2Fe3+ + −2
4SO3 . 

Для электролитов средней силы 3 <α < 30 %. К ним относятся, напри-

мер, H3PО4, Mg,(OH)2. Для слабых электролитов  α < 3 %. К слабым элек-

тролитам относятся некоторые кислоты (H2S, H2CO3, HCN, CH3COOH и 

др.), нерастворимые основания, а также NH4OH и H2O.  
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Запись электролитической диссоциации электролитов средней силы и 

слабых электролитов: 

H2CO3¯ �  H+ + HCO3¯; 

HCO3¯ � H+ + −2
3CO ; 

Cu(OH)2 � CuOH+ + OH̄ ; 

CuOH+ � Cu2+ + OH̄ , 

т.е. электролитическая диссоциация ступенчатая и обратимая. 

Количественно обратимые процессы в условиях установившегося 

равновесия можно описать с помощью константы равновесия. Так, для 

угольной кислоты: 

I ступень: H2CO3 � H+ + HCO3¯, 

;105,4
]COH[

]HCO[]H[
'Kq 7

32

3 −
−+

⋅==  

II ступень: −
3HCO � H+ + ,CO2

3
−  

.107,4
]HCO[

]CO[]H[
''Kq 11

3

2
3 −

−

−+

⋅==  

Для суммарного процесса:  H2CO3 � 2H+ + −2
3CO , 

''KqKq'
]COH[

]CO[]H[
Kq

32

3
2

общ
==

−+

 

(в квадратных скобках приведены равновесные молярные концентрации). С 

точки зрения электролитической диссоциации кислотой называют электро-

лит, образующий в растворе катионы водорода Н+ (точнее Н+ + Н2О → Н30
+ 

− катионы гидроксония), а основанием − электролит, образующий анионы 

гидроксила ОН¯. 

Амфотерные гидроксиды типа Ме(OН)n диссоциируют одновременно 

по типу основания и по типу кислоты: 
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H+ + HZnO2¯     �      Zn(OH)2    �    ZnOH+ + OH̄  

�                                          � 
+−

+ HZnO2
2                                       Zn2+ + OH̄  

при добавлении щелочи                      при добавлении кислоты 

H+ + OH̄   →  H2O                             H+ + OH̄  → H2O 

                  
и равновесие смещается влево             и равновесие смещается вправо 

Реакции в растворах электролитов между ионами с образованием 

наименее диссоциируемых веществ называют ионообменными реакциями. 

Уравнения ионообменных реакций, в которых реагирующие вещества пред-

ставлены в виде ионов, называют ионными уравнениями. Ионное уравнение 

отражает реальный процесс в ионообменных реакциях. Ионообменные ре-

акции протекают в сторону образования малодиссоциируемых веществ: 

слабых электролитов, нерастворимых веществ − осадков, газов, комплекс-

ных ионов. Например: 

1. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + 2NaCl; 
               (молекулярное уравнение) 

2Na+ + −2
4SO  + Ba2+ + 2Cl̄  → BaSO4 + 2Na+ + 2Cl̄ ; 

               (полное ионное уравнение) 

−2
4SO  + Ba2- → BaSO4. 

              (краткое ионное уравнение) 

2. Ca(OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O; 

Ca2+ + 2OH̄  + 2H+ + 2Cl̄  → Ca2+ + 2Cl̄  + 2H2O; 

H+ + OH̄  → H2O. 

3. Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2; 

2Na+ + −2
3CO + 2H+ + −2

4SO  → 2Na+ + −2
4SO  + H2O + CO2; 

−2
3CO + 2H+ → H2O + CO2. 

4. Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O; 

Cu(OH)2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]
2+ + 2OH̄  + 4H2O. 
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9.2. Экспериментальная часть 

9.2.1. Приборы и реактивы 

Прибор для проверки электропроводности раствора (рис.4), растворы 

сахара (1M), глюкозы (1M), глицерина (1M), HCI (1н), NaOH (1н), NaCI 

(1н), СН3СООНконц , CH3COOH (1н), NH4OH (1н), NH4OHконц, H2SO4 (1н), 

BaCl2 (1н), Na2SO4 (1н), H2SO4конц, Al2(SO4)3 (1н), ZnSO4 (1н), сухие соли − 

NH4Cl, NaCH3COO. 

Рис.4. Прибор для проверки электропроводности раствора: 
1 – исследуемый раствор;  2 – стакан химический;  3 – изолятор; 
4 – электрохимическая лампа накаливания;  5 – шнур с вилкой; 
6 – электроды 

9.2.2. Электропроводность растворов электролитов и неэлектролитов  

(демонстрационный опыт) 

Электрическая проводимость водных растворов электролитов обу-

словлена направленным движением ионов: катионов − к катоду, анионов − 

к аноду. Для различных веществ с одинаковой концентрацией сила элек-

трического тока является функцией степени электролитической диссоциа-

ции: чем выше α , тем больше сила тока, а значит, тем ярче загорается лам-

почка. По интенсивности свечения лампочки дается сравнительная оценка 

силы электролитов. 
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Диссоциация дистиллированной воды. Налить в стакан 30-50 мл ди-

стиллированной воды. Включить прибор в электрическую сеть. Почему 

лампочка не зажигается? Написать уравнение электролитической диссоциа-

ции воды. 

Электролиты и неэлектролиты. Последовательно наполнить ста-

каны растворами сахара, глюкозы, глицерина, HCI, NaOH и NaCI и изме-

рить электрическую проводимость. После каждого замера промыть дистил-

лированной водой электроды. Отметить зажигание лампочки в растворах 

электролитов. Указать вещества-электролиты и вещества-неэлектролиты. 

Написать уравнения электролитической диссоциации веществ-

электролитов. 

Электролиты сильные и слабые. Провести аналогичные исследова-

ния раствором HCI, NaOH, CH3COOH и NH4OH. Указать сильные и слабые 

электролиты. Написать уравнения их электролитической диссоциации. 

Зависимость степени диссоциации от концентрации электроли-

та. Проверить закон разбавления Освальда, согласно которому при разбав-

лении раствора слабого электролита степень его диссоциации увеличивает-

ся по формуле 

,
C

Kq
=α  

где Kq − константа диссоциации электролита; 

С − его молярная концентрация. 

Налить в стакан 10-15 мл СН3СООН концентрированной, опустить 

электроды, добавляя порциями дистиллированную воду, отметить интен-

сивность свечения лампочки. Опыт повторить с концентрированным 

NH4OH. Объяснить наблюдения. 

Образование сильного электролита из слабых.  В один стакан 

налить 20-30 мл СН3СООН (1н), в другой − 20-30 мл NH40H (1н). Измерить 

их электропроводность. Смешать оба раствора и измерить электропровод-

ность полученного раствора. Что наблюдается? Дать объяснения. Написать 

уравнения протекающей реакции и электролитической диссоциации полу-

ченного соединения. 
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9.2.3. Зависимость концентрации ионов водорода от степени 

электролитической диссоциации кислот 

Исследовать действие уксусной и соляной кислот одинаковой кон-

центрации (1н) на цинк. Для этого положить в две пробирки по кусочку 

цинка одинакового размера. Налить в первую пробирку 1-2 мл HCI, во вто-

рую – 1-2 мл CH3COOH. Наблюдать выделение газа. В какой пробирке и 

почему скорость выделения газа меньше ? Дать необходимые объяснения. 

Написать уравнения протекающих в пробирках реакций. 

 

9.2.4. Смещение ионного равновесия слабого электролита 

Влияние на диссоциацию слабой кислоты ее соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл СН3СООН (1н) и 2-3 капли метилоранжа. Отметить 

окраску индикатора. Чем она обусловлена ? В одну из пробирок добавить 

шпателем несколько кристалликов NaCH3COO. Встряхнуть содержимое до 

полного растворения внесенной соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнения электролитической диссоциации кислоты и 

соли. Показать смещение равновесия диссоциации СН3СООН, применив 

принцип Ле Шателье. 

Влияние на диссоциацию слабого гидроксида его соли. Внести в две 

пробирки по 1-2 мл NН4OH (1н) и 2-3 капли фенолфталеина. В одну из про-

бирок добавить несколько кристалликов NH4CI или (NH4)2SO4. Встряхнуть 

несколько раз для растворения соли. Сравнить окраску индикатора в обеих 

пробирках. Написать уравнение диссоциации NH4ОН и соли аммония. По-

казать смещение равновесия диссоциации NH4OH, применив принцип Ле 

Шателье. 
 

9.2.5. Ионообменные реакции 

Образование слабого электролита. В одну пробирку поместить не-

сколько кристалликов соли аммония и внести 1-2 мл концентрированной 

NaOH. В другую пробирку поместить несколько кристалликов ацетата 
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натрия и прибавить 1-2 мл концентрированной H2SO4. Подогреть поочеред-

но каждую пробирку. Отметить запах выделяющихся газов. 

Написать уравнения в молекулярном и ионном виде. 

Реакция нейтрализации. Поместить в пробирку 1-2 мл HCI (1н), до-

бавить несколько капель метилоранжа, а затем по каплям добавить NaOH 

(1н) до изменения окраски индикатора. Написать уравнение в молекуляр-

ном и ионном виде. 

Образование осадка. Налить в три пробирки по 1-2 мл раствора BaCI2 

(1н), добавить по 1-2 мл: в первую – Na2SO4 (1н), во вторую − H2SО4 (1н), в 

третью – Al2(SO4)3 (1н). 

Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 
 

9.2.6. Амфотерные электролиты 

Налить в пробирку 2-3 мл ZnSO4 (1н) и добавить по каплям NaOH 

(1н) до появления осадка. Содержимое пробирки разделить на две пробир-

ки. В первую добавить NaOH, во вторую − HCI (1н) до исчезновения осад-

ков. Составить уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

9.3. Содержание отчета  

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

9.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

1. Указать электролиты среди следующих веществ: NaCI, КОН, 

C2H5ОH, СH3COOH, C5H13O6, CHCl3, HBr. 

2. Среди следующих электролитов указать сильные и слабые электро-

литы: CaCl2, H2SO4, H3PO4, HF, Cr2(SO4)2, KHCO3, NaH2PO4, CuOHCl, 

Fe(OH)2Br. Написать уравнения электролитической диссоциации. 
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3. Написать математическое выражение констант диссоциации сле-

дующих веществ: H3P04, Mn(OH)2, Fe(0H)3, HCN, H2S, NH4OH. 

4. Какова концентрация ионов С1¯ и Са2+ в 0,1 М растворе CaCI2, если 

степень диссоциации СаС12 65 % ? 

5. В каком из растворов концентрация ионов водорода выше: 0,001 М 

раствор HN03 и I М раствор CH3COOH ? 

6. Рассчитать концентрацию ионов Н+ в 0,4 М растворе H2S . 

7. Рассчитать константу диссоциации НСN, зная степень ее диссоциа-

ции, равную 0,00007 в 0,1 М растворе. 

8. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций:  

CuSO4 + H2S → ; Fe(OH)2NO3 + HNO3 → ; 

NaHCO3 + NaOH → ; Fe(OH)2NO3 + KOH → ; 

CH3COOH + KOH → ; KCN + H2SO4 → ; 

(NH4)2SO4 + NaOH → .  

 

10. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9 

ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ. 

рН-МЕТРИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Цель работы: получить четкое представление о реакции среды, ме-

тодах ее определения; с помощью индикаторов и рН-метра изучить меха-

низм гидролиза различных солей. 
 

10.1. Краткие теоретические сведения [1, 2] 

10.1.1. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель 
 

Процесс диссоциации воды на ионы носит название аутопротолиза. 

Вода диссоциирует на ионы как слабый электролит: 

H2O  �  H+ + OH̄ ; 
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Более точно диссоциация протекает следующим образом:  

Н2O + Н2O  �  Н3O
+ + ОН¯, 

где Н3О
+ – ион гидроксония. 

Произведение концентрации ионов водорода и ионов гидроксила в 

любом растворе есть величина постоянная. При 22°С [H+]·[OH¯] = 10-14. Это 

произведение носит название ионного произведения воды. От величины 

[H+] и сопряженной с ней [OH¯] зависит кислотность или щелочность сре-

ды. 

Нейтральная среда раствора  [H+] = [OH¯]  = 10-7 моль/л; кислая среда 

раствора [Н+] > 10-7 моль/л или [OH¯] < 10-7 моль/л; щелочная среда раство-

ра [H+] < 10-7 моль/л или [OH¯] > 10-7 моль/л. 

Количественной характеристикой кислотности среды является водо-

родный показатель рН, равный отрицательному значению логарифма кон-

центрации ионов водорода: 

рН = − lg [Н+]. 

Аналогично существует гидроксильный показатель рОН: 

рОН = − lg [OH¯]. 

Известно, также, что рН + рОН = 14. В нейтральной среде рН = рОН = 7, в 

кислой среде рН < 7, а рОН > 7, в щелочной среде рН > 7, а рОН < 7. 
 

10.1.2. Определение значения рН 
 

Традиционный способ наиболее простой, однако с низкой точностью 

− это способ определения рН с помощью индикаторов − веществ, меняю-

щих окраску в зависимости от концентрации ионов водорода. 

Индикаторы характеризуются интервалом рН перехода окраски. 

Наиболее широко используют индикаторы, приведенные в табл.7. 
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Таблица 7 

 

Индикатор 
Среда (цвет и интервал рН) 

кислая нейтральная щелочная 

Метилоранж 
Оранжевый (4>pH>3,1) 
Красный (pH < 3,1) 

Желтый Желтый 

Лакмус Красный (pH < 5) 
Фиолетовый 

(8>pH>5) 
Синий (pH>8) 

Фенолфтале-
ин 

Бесцветный Бесцветный 
Бледно-розовый (pH>8) 
Малиновый (pH>9,8) 

 
Часто пользуются индикаторной бумагой, на которую наносят инди-

катор. Универсальная индикаторная бумага может менять цвет в широком 

интервале рН, например, от рН = 1 до рН = 14. 

Второй способ − это определение рН с помощью прибора, он характе-

ризуется высокой точностью. В лабораториях используют приборы  рН-340, 

рН-262, ЭВ-74 и др. 

Датчиком величины рН раствора (индикаторным электродом) служит 

стеклянный электрод, мембранная ЭДС которого зависит от концентрации 

ионов водорода в растворе. Внутри стеклянного электрода находится кон-

тактный электрод − серебряная проволока, покрытая тонким слоем хлорида 

серебра, опущенная в стандартный 0,1 М раствор HCI. 

Разность потенциалов, возникающая на стеклянной мембране, являет-

ся функцией разности концентрации ионов водорода в стандартном и ис-

следуемом растворе. Потенциал стеклянного электрода сравнивается по-

тенциометрически с потенциалом стандартного хлорсеребряного насыщен-

ного электрода сравнения (рис.5). 

Элементы измерительной схемы прибора и электронный усилитель, с 

которыми связан датчик ДЛ-02, размещены в металлическом корпусе. Все 

ручки управления выведены на наклонную лицевую панель, на которой 

установлен милливольтметр со шкалой рН = 1-14. Предусмотрена возмож-

ность ручной и автоматической компенсации измерения характеристик 

электродной системы при измерении температуры раствора. Настраивают 

рН-метр по буферным растворам. 
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Рис. 5. Датчик ДЛ-02: 

1 − штанга с треногой; 2 − стандартный хлорсеребряный электрод; 

3 − бачок с насыщенным раствором KCI; 4 − защитные экраны; 

5 − стеклянный электрод; 6 − электролитический ключ; 

7 − стаканчик с исследуемым раствором; 8 − столик 
 

10.1.3. Гидролиз солей 
 

Гидролизом солей называется взаимодействие ионов соли с водой, 

приводящее к образованию малодиссоциируемых веществ. 

В результате гидролиза солей меняется концентрация ионов Н+ или 

ОН¯, поэтому растворы многих солей показывают кислую или щелочную 

реакцию среды. 

По отношению к гидролизу различают несколько типов солей: 

1) Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кис-

лотой (протекает частично): 

а) Анион слабой кислоты одновалентен:  

CH3COONa + H2O � CH3COOH + NaOH,  

в ионном виде 

CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + OH̄ .  

2

6

3

14

5

7

8

ДЛ-02
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В растворе накапливаются ионы ОН¯, рН > 7, среда щелочная. 

б) Анион слабой кислоты многовалентен, гидролиз протекает ступен-
чато: 

I ступень – Na2C03 + H2O � NaHCO3 + NaOH, 

−2
3CO + H2O � HCO3¯ + OH̄ ;     pH > 7; 

II ступень обычно в нормальных условиях не протекает, она возможна 

в определенных условиях (нагревание, разбавление):  

NaHCO3 + H2O � H2CO3 + NaOH; 

HCO3¯ + H2O � H2CO3 + OH̄ . 

Количественной мерой гидролиза является константа гидролиза. Для 

первого типа солей 

.
K

K
K

кисл.сл

OH
гидр

2=  

2) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кис-

лотой: 

а) Катион слабого основания одновалентен: 

NH4Cl + H2O � NH4OH + HCl; 

NH4
+ + H2O � NH4OH + H+.  

В растворе накапливаются ионы Н+, рН < 7, среда кислая. 

б) Катион слабого основания многовалентен, гидролиз протекает сту-

пенчато, преимущественно по I ступени: 

I ступень – ZnCl2 + H2O � ZnOHCl + HCl; 

Zn2+ + H2O � ZnOH+ + H+. 

При определенных условиях (повышение температуры, разбавленные 

растворы) гидролиз может частично идти и по II ступени:  

II ступень – ZnOHCI + H2O �  Zn(OH)2 + HCI; 

ZnOH+ + H2O � Zn(OH)2 + H+. 
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Для второго типа солей 

.
K

K
K

осн.сл

OH
гидр

2=  

3) Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кисло-

той, протекает в значительной степени: 

NH4CH3COO + H2O � CH3COOH + NH4OH; 

NH4
+ + CH3COŌ  + H2O � CH3COOH + NH4OH. 

рН раствора близок к 7 и зависит от силы кислоты и основания: 

.
KK

K
K

осн.слкисл.сл

OH
гидр

2=  

Иногда в случае образования осадка и газа гидролиз протекает до полного 

разложения соли, например: 

Cr2S3 + 6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2S. 

4) Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой, гид-

ролизу не подвергаются, например: 

NaCI + Н2О �; 

Na+ + Cl̄  + Н2О � . 

Так как в продуктах реакции нет слабого электролита, то равновесие 

полностью смещено влево, т.е. гидролиз не происходит, раствор нейтрален, 

рН = 7. 
 

10.2. Экспериментальная часть 

10.2.1. Приборы и реактивы 
 

Химические стаканы вместимостью 50 мл; рН-метр; Al2(SO4)3 (0,1н), 

СН3СООН (0,1 н), NH4OH (0,1 н), CH3COONa (0,1 н), NH4Cl (0,1 н), Na2CО3 

(0,1 н), Н2ОДИСТ, ZnCl2 (0,1 н),  NaNО3  (0,1 н). 
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10.2.2. Окраска индикаторов в различных средах 
 

Налить в шесть пробирок по 2-3 мл дистиллированной воды и доба-

вить в две из них раствор лакмуса, в две другие – метилоранж, в две по-

следние − фенолфталеин (по несколько капель). Записать окраску индика-

торов в нейтральной среде. Добавить в пробирки с разными индикаторами 

по несколько капель щёлочи, в другие три пробирки – по несколько капель 

раствора соляной кислоты. Записать результаты в виде табл.7. 
 

10.2.3. Гидролиз солей. Определение рН среды с помощью рН-метра 
 

Вначале подготовить рН-метр к работе: 

1.  Подключить рН-метр в сеть 220 В с помощью сетевого шнура, 

включить прибор, повернуть ручку "Сеть" по часовой стрелке, при этом за-

горается контрольная лампочка. Прибору дать прогреться в течение 30 мин. 

2.  Ручку "Температура раствора" установить на значение температу-

ры исследуемого раствора. Переключатель "Размах" зафиксирован в поло-

жении "15 рН". 

3. Проверку и настройку рН-метра провести по одному из стандарт-

ных буферных растворов (например, с рН = 1,68; 3,56; 4,06; 6,86; 9,22). 

Применять буферный раствор, рН которого находится в том же диапазоне 

измерения, что и рН исследуемого раствора. Перед каждым погружением в 

стандартный или исследуемый раствор электроды тщательно промыть ди-

стиллированной водой и чрезвычайно осторожно удалить избыток воды с 

их поверхности фильтровальной бумагой. В стакан налить стандартный бу-

ферный раствор с соответствующим значением рН и опустить в него элек-

троды. 

4. Переключатель "Пределы измерения" установить на соответству-

ющий диапазон измерения (например, в положение 1-2 рН, если буферный 

раствор имеет рН = 1,68 и т.д.). Переключатель "Размах" перевести в поло-

жение "3рН". Ручкой потенциометра "Еи" установить стрелку прибора на 
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деление шкалы, отвечающее значению рН стандартного раствора. Пере-

ключатель "Размах" установить снова в положение "15рН". 

5. Проверить показания прибора по стандартным буферным раство-

рам: 4,06 – на диапазоне 2-5 рН; 6,88 – на диапазоне 5-8 рН; 9,22 – на диапа-

зоне 8-11 рН. Проверить показания прибора по буферным растворам 1,66 и 

9,22 рН на диапазоне 1-14 рН. 

6. Для измерения рН исследуемого pacтвора поместить электроды в 

стакан, отметить показания стрелки по нижней шкале и после установления 

переключателей "Пределы измерений" и "Размах" на соответствующих 

диапазонах рН провести отсчет по верхней шкале прибора. 

7. По окончании работы выключить прибор и отключить его от сети. 

Электроды промыть Н2Одист и оставить в Н2Одист. В пять стаканов налить по 

10-15 мл: в первый стакан − Na2CO3 (0,1 н), во второй − NaCH3COO (1 н), в 

третий − NH4CI (0,1 н), в четвертый − ZпС12  (1 н), в пятый − NaNO3 (0,1 н). 

Измерить значения рН этих растворов с помощью рН-метра. Какие из 

исследуемых солей подвергаются гидролизу ? Составить уравнения гидро-

лиза в молекулярном и ионном виде. 
 

10.2.4. Взаимное усиление гидролиза солей 
 

К 5-6 каплям сульфата алюминия прибавить такой же объем карбона-

та натрия. Какой газ выделился и какой образовался осадок? Написать 

уравнение совместного гидролиза данных солей в молекулярном и ионном 

виде. 
 

10.2.5. Влияние температуры на гидролиз 
 

К раствору ацетата натрия прилить 1-2 капли фенолфталеина. Заме-

тить интенсивность окраски индикатора. Нагреть пробирку с раствором до 

кипения. Как изменилась интенсивность окраски индикатора? Объяснить 

полученный результат. Написать уравнения гидролиза в молекулярном и 

ионном виде. 
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10.3. Содержание отчета 
 

1. Название лабораторной работы. 

2. Ее цель. 

3. Отчет по опыту 10.2.2 представить в виде табл.7. Отчет по опыту 

10.2.3 должен описывать устройство, принцип и порядок работы рН-метра, 

данные по рН различных солей представить в виде таблицы, составить 

уравнения гидролиза в молекулярном и ионном виде.  
 

10.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Каково значение рН раствора, концентрация ионов ОН¯ которого 

равна 10 моль/л ? 

2. Какова концентрация ионов водорода и ионов гидроксила раствора, 

рН которого равен 6,3 ? 

3. Определить рН растворов сильных электролитов: 

а) 0,1 М раствора HN03 (α = 0,92); 

б) 0,01 М раствора КОН' (α = 0,93). 

4. Определить рН 0,6 М раствора HCI (Кq, = 3,2·10-8).  

5. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих 

солей: СН3СOОК, NaCN, K3PO4, NH4CI, CuCI2, A12(SO4)3, NH4N03, Na2C03, 

AI 2S3, KCI, FeS04. Указать характер среды водных растворов этих солей. 

6. Рассчитать константу гидролиза и рН водных растворов следующих 

солей: 

а) 0,2 М раствор CH3COONa; 

б) 0,05 М раствор NH4CI. 

7. Написать уравнение совместного гидролиза двух солей: Cr2(SO4)3 и 

Na2S. 
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11. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 10 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

 

Цель работы: ознакомиться с особенностями окислительно-

восстановительных реакций, с важнейшими окислителями и восстановите-

лями, приобрести навыки расстановки коэффициентов двумя методами. 
 

11.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Химические реакции, сопровождающиеся изменением степени окис-

ления элементов, называются окислительно-восстановительными (ОВР). 

Под степенью окисления понимают условный заряд атома, который опре-

деляется числом общих электронных пар, смещенных от одного элемента 

(знак «плюс») к другому (знак «минус»). Если электронные пары не смеще-

ны, степень окисления равна нулю. 

Процесс отдачи электронов в химическом процессе, приводящий к 

повышению степени окисления элемента, называется окислением, а эле-

мент, теряющий электроны, − восстановителем. В роли восстановителей 

могут выступать нейтральные атомы металлов (К, Na, AI, Mg, Zn и др.), 

элементарные отрицательные ионы (I¯, Br̄ , Cl̄ , S2- и др.), а также сложные 

анионы, молекулы, катионы металлов, в которых элемент проявляет одну из 

низких степеней окисления ++−−− 22
222

2
3 Zn,Fe,SO,CrO,NO,SO( и т.п.). 

Процесс принятия электронов, приводящий к понижению степени 

окисления элемента, называется восстановлением, а элемент, принимаю-

щий электроны, − окислителем. В роли окислителя выступают простые ве-

щества, образованные неметаллами (F2, O2, CI2, Br2, I2, S и др.); катионы ме-

таллов, проявляющие одну из высоких степеней окисления (Fe3+, Мп
4+, Sn4+, 

Pb4+ и др.), а также сложные анионы, содержащие элемент с максимальной 

степенью окисления −−−− 2
7243

2
4 OCr,MnO,NO,SO(  и т.п.).  
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Для расстановки коэффициентов в ОВР необходимо помнить основ-

ные положения теории окислительно-восстановительных реакций: 

1) без процесса окисления невозможен процесс восстановления; 

2) количество потерянных электронов должно быть равно количеству 

принятых; 

3) количество одноименных атомов в левой части уравнения должно 

быть равно количеству таких же атомов в правой части этого уравнения . 

Существует два метода расстановки коэффициентов: метод электрон-

ного баланса и метод электронно-ионного баланса (метод полуреакций ). 

Последовательность решения ОВР методом электронного баланса та-

кая. 

1. Определение степени окисления всех элементов в левой и правой 

частях схемы реакции и выявление элементов, изменивших степень окисле-

ния. 

2. Составление схемы перехода электронов, нахождение окислителя и 

восстановителя. 

3. Подобрать множители так, чтобы число отданных и принятых 

электронов было одинаковым. 

4. Расстановка коэффициентов перед окислителем и восстановителем 

и продуктами их восстановления и окисления, затем – перед элементами, не 

изменившими степени окисления: катионами металлов, анионами кислот-

ных остатков, атомами водорода. Проверка правильности решения − по 

числу атомов кислорода. 

Например: 

,OHS)SO(CrSOHSHOCrK 2
0

34

3

242

2

2

6

722 ++→++
+−+

 

2Cr+6  + 6e  =  2Cr+3                   1  −  восстановление; окислитель 

S-2  −  2e  =  S0                                 3  −  окисление; восстановитель 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

 

     6 
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Особенности электронно-ионного уравнения заключаются в том, что 

подбор коэффициентов производится на основании составления полуреак-

ций процесса окисления и восстановления. Для этого составляются: 

I) ионное уравнение реакции с учетом силы электролита и раствори-

мости веществ:  

;OHSOK2SSO3Cr2SOH2SHOCrK2 2
2
4

2
4

32
42

2
72 +++++→++++ −+−+−+−+

           
2) полуреакции:  

−2
72OCr + 14Н+ + 6ē = 2Cr3+ + 7H2O         1 − восстановление; окислитель 

H2S  −  2ē  =  S + 2H+                                3 − окисление; восстановитель; 

3) ионное уравнение с коэффициентами: 

−2
72OCr + 14Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S + 6H+; 

−2
72OCr + 8Н+ +3H2S = 2Cr3+ + 7H2O + 3S; 

4) полное молекулярное уравнение: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4Н2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O. 

Для составления полуреакций необходимо знать правила стяжения: 

1. В кислой среде недостаток кислорода компенсируется молекулами 

воды; в противоположной стороне ставятся катионы водорода. 

2. В щелочной среде недостаток кислорода восполняется ионами 0Н¯, 

в противоположной стороне записывается вода. 

3. В нейтральной среде: 

а) если кислорода меньше слева, то применяется правило кислой сре-

ды (слева Н20, справа Н+); 

б) если кислорода меньше справа, то применяется правило щелочной 

среды (слева Н20, справа 0Н¯). 

 

     6 
 



 59

11.2. Экспериментальная часть 

11.2.1. Приборы и реактивы 
 

0,5 н растворы веществ: Cr2(S04)3; КМпО4; K2Cr2О7; Na2SO4; NaNО2, 

КI; 3%-й раствор Н202; 6 н NaOH; H2S04 (1:1). 
 

11.2.2. Окисление ионов Cr3+ перекисью водорода 
 

В пробирку налить 2-4 капли раствора соли Cr2(SO4)3, прибавлять 

раствор NaOH до тех пор, пока выпавший первоначально осадок не раство-

рится. К полученному хромиту в щелочной среде добавить несколько ка-

пель раствора Н202. Раствор нагреть до изменения окраски. Составить схему 

реакции и уравнять одним из методов. Сделать вывод о влиянии степени 

окисления на функцию восстановителя. 

11.2.3. Окисление ионов Fe2+ ионами MnO4¯̄̄̄ в кислой среде 

 

В пробирку налить 5-6 капель раствора перманганата калия KMnO4 и 

столько же раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). Затем по каплям прилить 

раствор соли железа FeSO4 до полного обесцвечивания раствора. Реакция 

выражается схемой: 

MnO4¯ + H+ + Fe2+ → Fe3+ + Mn2+ + H2O. 

В обесцвеченный раствор добавить несколько капель раствора рода-

нида калия KCNS. Появление кроваво-красной окраски, характерной для 

раствора Fe(CNS)3, доказывает, что ионы Fe2+  
окислились в ионы Fe3+. Со-

ставить полное уравнение реакции. Указать окислитель и восстановитель. 
 

11.2.4. Окислительные свойства дихромата калия 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и добавить такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В 

первую пробирку прилить 4-5 капель раствора соли железа FeSO4, во вто-

рую – 4-5 капель раствора сульфита натрия Na2SO3, в третью – 4-5 капель 

нитрита натрия NaNO2, в четвертую – 4-5 капель иодида калия KI. 
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11.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

11.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

I. Какие из перечисленных реакций можно отнести к окислительно-

восстановительным: 

K2S04 + BaCI2 →. KC1 + BaS04 ; 

FeCI2 + SnCI4 → FeCI3 + SnCI2; 

Zn + HN03  →  Zn(N03)2 + NO + H2O; 

AI(0H)3 + NaOH  →  Na[AI(0H)4] ? 

2. Уравнять следующие схемы химических реакций : 

Fe + H2SО4конц → Fe2(SО4)3 + SО2 + H2О; 

Mg + HNО3разб  → Мg(NО3)2 + NH4NО3 + H2O; 

AI + KOH + H20 -—  К[А1(OH)4] + H2 ; 

Cr203 + KN03 + KOH → K2CrO4 + KN02 + H2O ;   

NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2Cr04 + NaBr + H2O;  

K2Cr2O7 + KN02 + H2S04 → Cr2(S04)3 + KN03 + K2S04 + H2O;  

K2Cr207 + HCI → CrCI3 + CI2 + КСl + H2O;  

KMnO4 + H2S + H2S04 → MnS04 + S + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + Na2S03 + H2O →  MnO2 + Na2SO4 + KOH;  

KMnO4 + FeS04 + H2S04 → MnS04 + Fe2(S04)3 + K2S04 + H2O;  

KMnO4 + KNO2 + KOH → K2MnO4 +KN03 + H2O. 

3. Рассчитать, сколько граммов KN02 можно окислить в присутствии 

H2S04 с помощью 30 мл 0,01 M раствора KMnO4. 

4.Определить, какой объем 0,2 М раствора I2 можно восстановить 4 г 

H2S. 
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12. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 11 

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ 
 

Цель работы: ознакомиться с работой гальванических элементов.  
 

12.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

При погружении металла в раствор на поверхности раздела возникает 

разность потенциалов за счет гидратации ионов металла и перехода их в 

раствор:  

Me + mH20 � [Ме
+n] · mH2O + nē. 

Разность потенциалов возникающего двойного электрического слоя 

называется электродным потенциалом, а после установления равновесия − 

равновесным электродным потенциалом. Его величина зависит от восста-

новительной активности металла, энтальпии гидратации, температуры и 

концентрации ионов металла в растворе. Определить величину электродно-

го потенциала металла прямым измерением невозможно. Поэтому исполь-

зуют компенсационный метод измерения. Для этого составляют гальвани-

ческий элемент из исследуемого металла, погруженного  в раствор своей  

соли  с концентрацией ионов металла 1 моль/л, и нормального водородного 

электрода. 

Прибор, в котором химическая энергия окислительно-

восстановительных процессов превращается в энергию электрическую, 

называется гальваническим элементом. Электродный потенциал нормаль-

ного водородного электрода принимается за нуль. Разность потенциалов 

гальванического элемента, у которого один полуэлемент − стандартный во-

дородный электрод, а другой − металл в растворе своей соли, принимается 

за стандартный электродный потенциал металла  ).E( o
Me/Me n+ Схема галь-

ванического элемента изображается так: 

Ме/Ме
+n // 2Н+/Н2. 
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Если металл активный, то он выполняет роль анода, а водородный 

электрод − роль катода: 

A (−);   Me − nē  → Ме
+n; 

К (+);   2Н+ + 2ē → Н2. 

Стандартный электродный потенциал такого металла принимается со 

знаком "минус", а для металла, выполняющего роль катода, − со знаком 

"плюс". 

А (−):   Н2 − 2ē → 2Н+ 

К (+);   Ме
+n; + nē  →Meo. 

Ме
+n + Н2 = Ме° + 2Н+ 

Располагая металлы по возрастанию их стандартных потенциалов, 

получают электрохимический ряд напряжения металлов: 

Li/Li + К/К+ Са/Са2+ Na/Na+ Mg/Mg2+ AI/AI 3+ Мn/Мn2+ Zn/Zn2+ 

-3,02 -2,92 -2,87 -2,71 -2,37 -1,7 -1,05 -0,76 
 

Fe/Fe2+ Ni/Ni2+ Sn/Sn2+ Pb/Pb2+ H2/2H+ Cu/Cu2+ Ag/Ag+ 

-0,44 -0,25 -0,13 -0,126 0 +0,34 +0,8 

Чем более отрицательный потенциал, тем сильнее восстановительные 

свойства металлов. Чем правее расположен металл в ряду напряжений, тем 

более сильными окислителями являются ионы металла.  

При работе гальванических элементов роль анода выполняет металл, 

расположенный в ряду напряжений левее, а катода − правее. Если условия 

отличаются от стандартных, то для расчета электродного потенциала поль-

зуются уравнением Нернста: 

,Clg
n

059,0
EE o

+=  

где  Е  – потенциал металла, помещенного в раствор своей соли, В; 

Е
о – стандартный электродный потенциал металла, В; 

n − число электронов, участвующих в данной электродной полуреак-

ции; 

С  − концентрация ионов металла, моль/л. 
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ЭДС гальванического элемента определяется по формуле  

ЭДС = Ек - Еа . 

12.2. Экспериментальная часть 

12.2.1. Приборы и реактивы 
 

Два батарейных стакана вместимостью по 200 мл, медная и цинковая 

пластины, U-образная трубка, заполненная раствором KCI с агар-агаром, 

потенциометр Р-307, нормальный элемент Вестона, растворы CuS04 (1 M), 

ZnSO4 (1 M), CuS04 (0,1 M), ZnS04 (0,1 М). 
 

12.2.2. Измерение ЭДС элемента Якоби-Даниэля 
 

1. Собрать гальванический элемент по схеме (рис.6): 

Zn / ZnS04 (1 M) // CuS04 (1 M) / Сu . 

Для этого сосуды промыть дистиллированной водой и наполнить до 

метки: один сосуд – 1 М раствором ZnS04, другой − 1 M раствором CuS04. 

Вставить в раствор ZnS04 цинковый электрод, а в раствор CuS04 -медный, 

растворы соединить электролитическим мостиком. 

2.К зажимам 1 (X1) или 2 (X2) подключить электроды исследуемого 

элемента, соблюдая полярность . 

3. Переключатель 21 установить в положение X1 или X2 в зависимо-

сти от того, к каким зажимам подключены электроды исследуемого элемен-

та. 

4. Включить дополнительное сопротивление нажатием кнопки 18 и 

последовательным вращением ручек 6, 7, 8, 9, 10, 11 декадных переключа-

телей произвести грубое уравновешивание (компенсирование) ЭДС иссле-

дуемого элемента до установления стрелки гальванометра в нулевое поло-

жение.  

5. Выключают кнопку 18 и включают кнопку 19, последовательным 

вращением указанных выше ручек декадных переключателей производят 

точное уравновешивание ЭДС исследуемого элемента. 
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6. Значение ЭДС исследуемого элемента отсчитывают по цифрам в 

окошках 12-17. Для этого цифровые значения в окошках умножают на 

множитель, стоящий у окошка, и полученные данные суммируют. 
 

Рис. 6. Панель потенциометра Р-307: 

1 и 2 – зажимы исследуемого гальванического элемента (X1 и Х2); 3 – зажи-

мы гальванометра: 4 – зажимы нормального элемента (НЭ); 5 – зажимы ба-

тарей (Б); 6-11 – ручки декадных переключателей; 12-17 – числовые значе-

ния ЭДС для шести декадных сопротивлений; 18 – кнопка для включения 

дополнительного сопротивления; 19 - кнопка для включения декадных со-

противлений; 20 - кнопка для успокоения колебания стрелки гальванометра; 

21 – ручка переключателя для включения нормального элемента и исследу-

емого элемента; 22 – ручка переключателя для установки числового значе-

ния ЭДС нормального элемента при заданной температуре; 23 и 24 – ручки 

для грубой настройки потенциометра по рабочему току; 25 и 26 – ручки для 

точной настройки потенциометра по рабочему току 

 

+_
+_

1

+_ +_

3

+_

4

+_

5

+_

2

Х

13

17

14

1615

12

6 87

9 1110

1 Х2 БГ НЭ

25 26

2221

23 24

1818 19 20



 65

Результаты измерения заносят в табл.8. 

Таблица 8 

Элемент 
ЭДС элемента, В Ошибка 

Еэкс Етеор 
абсо-
лютная 

относи-
тельная 

Zn/ZnS04 (1 M)//CuS04 (1 M)/Сu     

Zn/ZnS04 (0,1 M)//CuS04 (0,1 M)/Сu     

7. Из сосуда выливают 1 М раствор ZnS04 и 1 M раствор CuSO4, элек-

троды промывают дистиллированной водой, а затем сосуды заполняют до 

метки 0,1 М растворами ZnSО4 и CuSO4. ЭДС элемента измеряют компен-

сационным методом. 

Обработка результатов 

1. Вычислить теоретическое значение ЭДС элементов, приведенных в 

таблице, по уравнению Нернста. 

2. Вычислить абсолютную ошибку по формуле ∆Е = Еэкс − Етеор. 

3. Рассчитать относительную ошибку ЭДС элемента по уравнению 

.
E

100E
E%

теор

⋅∆
=∆  

 

12.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

12.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

I. Написать схему гальванического элемента, в основе работы которо-

го лежит окислительно-восстановительная реакция: 

Pb(NO3)2 + Fe → Fe(NO3)2 + Pb. 
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2. При какой концентрации ионов Zn2+ (моль/л) потенциал цинкового 

электрода будет на 0,015 В меньше его стандартного электродного потен-

циала (ответ 0,3 моль/л)? 

3. Марганцевый   электрод   в  растворе  его  соли  имеет   потенциал  

-1,236 В. Вычислить концентрацию ионов Мn2+  (в молях на литр). 

4. Составить схему, написать уравнения электродных процессов и 

вычислить ЭДС медно-никелевого гальванического элемента, в котором 

[Сu2+] = 0,01 моль/л, a [Ni2+] = 0,1 моль/л. 

5. Составить схемы двух гальванических элементов, в одном из кото-

рых медь была бы катодом, а в другом − анодом. Написать для каждого из 

этих элементов уравнения реакций, протекающих на катоде и аноде. 

6. При какой концентрации ионов Сu2+ (моль на литр) значение по-

тенциала медного электрода становится равным стандартному потенциалу 

водородного электрода ? 

7. Какой гальванический элемент называется концентрационным ? 

Составить схему, написать уравнения электродных процессов и вычислить 

ЭДС гальванического элемента, состоящего из серебряных электродов, 

опущенных: первый − в 0,01 н, а второй − в 0,1 н растворы AgNO3. 

 

13. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 12 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

Цель работы: рассмотреть механизм и условия протекания электро-

химической коррозии, провести сравнение с химической коррозией. 
 

13.1. Краткие теоретические сведения [1,2] 
 

Коррозией называют разрушение металла под действием окружаю-

щей среды. Коррозия по механизму протекания делится на химическую и 

электрохимическую. Химическая коррозия возникает при взаимодействии 

металлов с сухими газами или жидкостями, не являющимися электролита-
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ми. Почти все металлы при повышенной температуре реагируют с кислоро-

дом, галогенами, серой, сернистым газом. Примеры химической коррозии: 

4Fe + 3 O2 → 2Fe2O3 ; 

2Fe + 3CI2 → 2FeCI3. 

Большинство металлов, соприкасаясь с электролитом − водными рас-

творами солей, кислот, оснований, способны проводить электрический ток. 

Так как в машиностроении применяются неоднородные металлы (сплавы), 

содержащие примеси, то создаются условия для работы гальванического 

элемента. В возникшей микрогальванопаре роль анода выполняет участок с 

более отрицательным электродным потенциалом, а катода − с более поло-

жительным потенциалом. Анодные участки гальванических пар подверга-

ются разрушению, а на катодных участках происходит восстановление 

окислителей − деполяризаторов. Наиболее часто встречаются два вида ка-

тодного процесса: 

1) восстановление ионов водорода − коррозия с водородной деполя-

ризацией: 

2Н+ + 2е → Н2 ; 

2) восстановление молекул кислорода в нейтральной, щелочной сре-

дах:  

O2 + 2Н2O + 4ē = 4OН¯ 

и в кислой среде: 

02 + 4Н+ + 4ē = 2Н2O. 

Это коррозия с кислородной деполяризацией. Типичным случаем 

коррозии с поглощением кислорода может служить ржавление техническо-

го железа (чугунов) во влажном воздухе. Роль анода выполняет железо, 

o
Fe/Fe 2E

+
=-0,44В, а катода − цементит Fe3С, электродный потенциал кото-

рого более положителен. 

Анод:  Fe° − 2ē → Fe2+. 

Катод: (Fe3C) : O2 + 2H2O + 4ē = 4OН¯.  
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Продуктом коррозии является гидроксид железа (II), постепенно 

окисляющийся до гидроксида железа (III): 

Fe2+ + 2OH̄  = Fe(OH)2; 

4Fe(OH)2 + O2 + 2Н2O = 4Fe(OH)3. 

Все применяемые способы защиты от коррозии можно разделить на 
три группы: 

1) различные покрытия (металлические, неметаллические, химиче-

ские); 

2) обработка среды, в которой находится металл (ингибиторы);  

3) электрохимические методы (протекторная, катодная защиты). 

 

13.2. Экспериментальная часть 

13.2.I. Приборы и реактивы 

 

Растворы: HCI (0,1н), Н2S04 (2н), K3[Fe(CN)6]; металлы: Zn, Сu, AI, Fe, 

Sn. 

13.2.2. Влияние образования гальванической пары  

на коррозию металла 
 

1. Налить в пробирку немного 0,1н раствора соляной кислоты и по-

грузить в него кусочек цинка. Что наблюдается? Составить уравнение реак-

ции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к цин-

ку. Выделяется ли водород на меди? Прикоснуться в растворе проволочкой 

к цинку и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что является като-

дом и что анодом в данной гальванической паре? Составить уравнения 

электродных процессов при коррозии. В каком случае процесс протекает 

интенсивнее? 

2. Налить в пробирку немного 2н раствора серной кислоты и погру-

зить в него кусочек алюминия. Что наблюдается ? Составить уравнение ре-

акции. Погрузить в тот же раствор медную проволочку, не прикасаясь к 

алюминию. Выделяется ли водород на меди ? Прикоснуться в растворе про-
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волочкой к алюминию и наблюдать процессы, происходящие на меди. Что 

является катодом и что анодом в данной гальванической паре? Составить 

уравнения электродных процессов при коррозии. 

13.2.3. Коррозия оцинкованного и луженого железа 
 

B две пробирки налить до половины объема дистиллированной воды 

и добавить по 5-6 капель 2н раствора серной кислоты и красной кровяной 

соли K3[Fe(CN)6] (эта соль является чувствительным реактивом на присут-

ствие в растворе ионов Fe2+, с которыми образует интенсивное окрашенное 

соединение Fe3[Fe(CN6)]2 − турнбулеву синь). В одну из пробирок опустить 

железную проволоку, соединенную с цинком, в другую − железную прово-

локу, соединенную с оловом. Наблюдать через некоторое время изменение 

окраски в одной из пробирок. Чем это объясняется ? Почему в другой про-

бирке синее окрашивание не появляется ? Составить уравнения коррозии 

оцинкованного и луженого железа в кислой среде. 

13.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

13.4. Упражнения для самостоятельной работы 

1. Чем отличается коррозия технического железа в кислой среде от 

коррозии его в нейтральной среде ? 

2. Какие металлы интенсивно разрушаются в щелочной среде ? 

3. Как протекает коррозия железа, покрытого никелем, в атмосфере 

при нарушении целостности покрытия ? 

4. В каком случае коррозия протекает интенсивнее: при контакте же-

леза с никелем или с оловом, в нейтральной или кислой средах ? 
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5. Какой металл целесообразнее выбрать для протекторной защиты от 

коррозии свинцовой оболочки кабеля: цинк, магний или хром ? Почему ? 

Составить уравнения катодного и анодного процессов атмосферной корро-

зии. Какой состав продуктов коррозии ? 

6. Составить уравнения анодного и катодного процессов с кислород-

ной и водородной деполяризацией при коррозии пары «алюминий-железо». 

Какие продукты коррозии образуются в первом и втором случаях ? 

7. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая 

медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрее 

образуется ржавчина ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодно-

го процессов коррозии этих пластинок. Каков состав продуктов коррозии ? 

8. Какой металл целесообразней выбрать для протекторной защиты 

стального корпуса судна: магний, алюминий, медь ? Почему ? Составить 

уравнения анодного и катодного процессов атмосферной коррозии. Каков 

состав продуктов коррозии ? 

9. Как происходит атмосферная коррозия луженой меди при наруше-

нии покрытия ? Составить уравнения анодного и катодного процессов. 

10. Железное изделие покрыли свинцом. Какое это покрытие − анод-

ное или катодное ? Почему ? Составить уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии при нарушении покрытия во влажном воздухе и в со-

ляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях ? 

14. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 13 

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ СОЛЕЙ 

 

Цель работы: рассмотреть процессы, протекающие при электролизе 

на металлических и инертных электродах. 

14.I. Краткие теоретические сведения [1; 2, с.293-304] 

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, 

протекающий на электродах под действием внешнего источника постоянно-
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го тока. Сущность процесса электролиза заключается в восстановлении на 

катоде и в окислении на аноде. Электроды, на которых происходит разряд 

ионов, могут быть нерастворимыми (графит, платина) и растворимыми 

(цинк, медь, никель). 

Различают электролиз растворов и расплавов. Рассмотрим электролиз 

водного раствора соляной кислоты, осуществляемый в электролизере 

(рис.7). 

Рис.7. Электролизная ванна 

Катионы водорода, образующиеся при диссоциации соляной кислоты 

(HCl � H+ + Cl̄ ), притягиваются к катоду, получают от него электроны и 

восстанавливаются:  

К (−): 2Н+ + 2ē = o
2H , 

а ионы хлора С1¯, притягиваясь к аноду, отдают ему электроны и окисля-

ются:  

2Cl̄  − 2ē = o
2Cl . 
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Разность потенциалов, равная по величине ЭДС возникшего гальва-

нического элемента, которую необходимо приложить извне для того, чтобы 

начал протекать электролиз, называется напряжением разложения )E( теор
разл . 

Дополнительное напряжение, которое необходимо приложить для протека-

ния данного электродного процесса с определенной скоростью, называется 

перенапряжением η. Последнее вызывается затрудненностью разрядки то-

го или иного иона при данных условиях электролиза. Оно зависит от при-

роды ионов, материала электрода, состояния поверхности электрода, соста-

ва электролита, температуры и других факторов: 

.ЕE теор
разл

реальн
разл −=η  

При разрядке ионов металлов перенапряжение − очень малая величи-

на. Значительных величин оно достигает при разрядке водорода и кислоро-

да. Последовательность разрядки ионов при электролизе такова: 

1. На катоде − в первую очередь восстанавливаются ионы с более по-

ложительным потенциалом разложения (в силу высоких значений перена-

пряжения выделения водорода становится возможным восстановление из 

водных растворов всех металлов, стоящих в ряду напряжений после алю-

миния). 

2. На аноде − окисляются частицы, имеющие более отрицательный 

потенциал разложения, в такой последовательности: 

 S2-/So; o
2I/I2 −  o

2Br/Br2 −  o
2Cl/Cl2 −  +− + H4O/OH2 o

2  

реальн
разлE , В 0,48 0,53 1,07 1,36 1,7 

 
 −− 2

82
2
4 OS/SO  −

3NO  −3
4PO  o

2F/F2 −  

реальн
разлE , В 2,01 2,5 2,6 2,85 

То есть из водного раствора могут окисляться на аноде только ионы 

бескислородных кислот, ионы кислородсодержащих кислот и ион фтора в  
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присутствии воды не окисляются. В случае растворимого анода окисляется 

материал анода. 

Например, электролиз водного раствора NaCI (электроды нераство-

римые, из графита) записывается так: 

 

NaCl  →              +  

H2O  �                +                

                                K (−)                                         A (+) 

;B72,2Eo
Na/Na

−=
+

                            ;B36,1Eo
Cl2/Cl2

=  

];H[lg
n

058,0
EE o

H/H2OH/H o
22

+
+=

++                       B7,1Eo
OH/OH 2
=

−
 

;В41,010lg
1

058,0
00,0E 7-теор

O2H/H
−=+=

+
 

;EE )С(Н
теорреал

2
O2H/HO2H/H

η+=
++

 

.В01,16,041,0Eреал

O2H/H
−=−−=

+
 

Восстанавливаются ионы водорода, но 

так как их мало, восстанавливается вода: 

К (−)  2Н2О + 2ē → Н2
0 + 2ОН¯ 

2Na+ + 2OH¯   →  2NaOH. 

Итоговое уравнение электролиза –  

2NaCl + 2H2O   →
ток  o

2
o
2 ClH +  + 2NaOH. 

Количество выделившегося на электроде вещества легко определяет-

ся на основании законов Фарадея. Математическое выражение законов Фа-

радея записывается в виде уравнения 

,
F

tI
Эm m=  

где  m − масса вещества, г;   

Na+  

H+ 

Cl 

OH      

Окисляются ионы Сl¯ 

2Cl̄  − 2ē  →  o
2Cl  
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Эm - эквивалентная масса вещества, г/моль; 

I − сила тока, А;  

t - время электролиза, с;  

F − число Фарадея,  

F = NA ē = 6,022-1023 моль-1
·1,6022·10-19 Кл = 96485 Кл/моль. 

14.2. Экспериментальная часть 

14.2.I. Приборы и реактивы 

U-образная трубка (рис.8); два угольных электрода, один электрод 

медный; 0,5 М растворы CuCl2, КI, Na2SO4, 1 M раствор H2SO4. 

 

Рис.8. Прибор для электролиза (угольные электроды) 
 

14.2.2. Электролиз раствора хлорида меди 
 

Налить в U-образную трубку раствор хлорида меди (II), вставить в 

оба конца трубки угольные электроды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. 

Рассмотреть продукты электролиза. Как изменился катод? В колено трубки, 

где находится анод, прилить 2-3 капли раствора, содержащего крахмал и 

иодид калия. Что наблюдается ? Составить схему электролиза и уравнения 

реакций, протекающих на электродах. После опыта электроды тщательно 

вымыть. 
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14.2.3. Электролиз раствора иодида калия 

 

Налить в U -образную трубку О,5 М раствор КI, к которому приба-

вить 3-4 капли фенолфталеина. Вставить в оба конца трубки угольные элек-

троды. Пропускать ток в течение 5-10 мин. Какой газ выделяется на катоде? 

От чего изменилась окраска фенолфталеина в катодном пространстве ? В 

анодное пространство ввести 2-3 капли раствора крахмала. Как изменяется 

его окраска ? Составить схему электролиза и уравнения реакций, протека-

ющих на электродах. Промыть электроды. 

14.2.4. Электролиз раствора сульфата натрия 

В U-образную трубку налить О,5 М раствора сульфата натрия, к ко-

торому прибавлено 3-4 капли раствора нейтрального лакмуса. Погрузить в 

оба колена трубки угольные электроды, пропускать ток 5-10мин. Наблю-

дать выделение пузырьков газа на электродах и изменение окраски раство-

ра. Объяснить наблюдаемые изменения окраски индикатора. Написать 

уравнения реакций, протекающих на электродах. Электроды промыть. 
 

14.2.5. Электролиз раствора серной кислоты с медным анодом 

В U-образную трубку налить 1 М раствор H2SO4, опустить в одно ко-

лено трубки угольный электрод, в другое − медный. Угольный электрод со-

единить с катодом, а медный − с анодом источника тока. Пропускать ток в 

течение 5-10 мин. Наблюдать выделение газа на катоде. Почему в растворе 

электролита появляется голубая окраска ? Что происходит с анодом ? Какой 

металл начинает осаждаться на катоде через определенный промежуток 

времени ? Написать уравнения реакций, протекающих на электродах. Про-

мыть электроды. 
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14.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

5. Рисунки приборов. 

14.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Какие процессы протекают на катоде и аноде при электролизе вод-

ных растворов солей: NaNO3, KCI, FeSO4, если электроды угольные?  

2. Какие процессы протекают на электродах при электролизе водного 

раствора CuSO4, если: а) анод и катод − из угля; б) катод − из угля, анод − из 

меди? 

3. Электролиз раствора К2SO4 проводили при силе тока 5 А в течение 

3 ч. Составить уравнения процессов, происходящих на электродах. Какая 

масса воды при этом разложилась и чему равны объемы газов (н.у.), выде-

лившихся на катоде и аноде ? 

4. Сколько граммов меди выделится на катоде при электролизе рас-

твора CuSO4 в течение 40 мин, если сила тока равна 1,2 А ?  

5. Сколько минут следует пропускать ток силой 0,5 А через раствор 

AgNO3 для выделения 0,27 г серебра ? 

6. Проходя через раствор электролита, ток силой 0,5 А за один час 

выделяет 0,55 г металла. Определить электрохимический эквивалент и эк-

вивалентную массу металла. 

7. Сколько литров водорода выделится на катоде, если вести электро-

лиз водного раствора КОН в течение 2,5 ч при силе тока 1,2 А ? Объем газа 

измерен при 27°С и 1,0173·105 Па. 

8. Составить уравнения процессов, происходящих на угольных элек-

тродах при электролизе раствора CuCI2. Вычислить массу меди, выделив-

шейся на катоде, если на аноде выделилось 560 мл газа (н.у.). 
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9. При электролизе растворов MgSO4 и ZпС12, соединенных последо-

вательно с источником тока, на одном катоде выделилось 0,25 г водорода. 

Какая масса вещества выделилась на другом катоде, на анодах ? 

10. При электролизе раствора соли кадмия израсходовано 3434 Кл 

электричества. Выделилось 2 г кадмия. Чему равна эквивалентная масса 

кадмия ? 

11. Насколько уменьшится масса серебряного анода, если электролиз 

раствора AgNO3  проводить при силе тока 2 А в течение 40 мин? Составить 

уравнения процессов, происходящих на графитовом катоде и серебряном 

аноде. 

12. При электролизе водного раствора Cr2(SO4)3 током силой 2 А мас-

са катода увеличилась на 8 г. В течение какого времени проводился элек-

тролиз ? 

 

15. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 14 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с методами получения и важнейшими 

свойствами комплексных соединений. 

15.I. Краткие теоретические сведения [1,c.582-606] 

Комплексными называются соединения высшего порядка, в узлах 

кристаллической решетки которых находятся комплексные ионы, способ-

ные к самостоятельному существованию в растворе. Примерами могут слу-

жить: тетраамин меди (II) гидроксид [Cu(NH3)4](OH)2, гексацианоферрaт 

(III) калия K3[Fe(CN)6], гексагидроксоалюминат натрия Na3[AI(ОH)6]. 

Центральный ион (Сu2+, Fe3+, AI3+) называется комплексообразовате-

лем. Лучшие комплексообразователи − это ионы и атомы d-, f- и некоторых 

р-элементов. 
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Частицы, координирующиеся вокруг комплексообразователя, назы-

ваются лигандами. Ими могут быть нейтральные молекулы H2O, NH3, СО, 

NО и др.); отрицательно заряженные ионы (I¯, CI¯, Вг¯, S2-, OH̄ , CN̄ , 

CNS̄ , S2O3
2-) и частицы более сложного состава или сочетание отрицатель-

но заряженных ионов и нейтральных молекул. В случае нейтральных ли-

гандов комплекс является катионным: ,SO])NH(Ni[ 2
4

0
63

2
2 −+

+
 
в случае отри-

цательных − анионным .]ClPt[K 21
6

4
1

2
−−

+
+  Комплекс может быть нейтраль-

ным 00
5

0 ])CO(Fe[ , .]Cl)NH(Cr[ 01
3

0
33

3
−

+

 

Число лигандов зависит от химической природы комплексообразова-

теля и лигандов, соотношения радиусов центрального атома и лигандов, их 

зарядов и называется координационным числом (КЧ). Более часто встреча-

ются КЧ=2, 4, 6 (соответственно с симметрией линейной, тетраэдрической, 

октаэдрической). Так, КЧ = 2 имеют Ag+, Cu+, Au+; КЧ=4 − Cu2+, Нg2+, Zn2+, 

AI 3+, Ве2+; КЧ=6 − Al3+, Pt+4, Fе2+, Ni2+, Со2+, Ti4+ и др. 

Комплексообразователь и лиганды составляют внутреннюю сферу. Части-

цы, не вошедшие в состав комплексного иона, составляют внешнюю сферу. 

Для определения заряда комплексообразователя необходимо определить за-

ряд внешней сферы, затем установить заряд лигандов:  

;Cl]Cl)NH(C[ 24
o
3

X
0

−+−  
X + 4·0 + 2(-1) = +1; 

Х = +3. 
При растворении комплексного соединения в воде происходит диссо-

циация по месту ионной связи (сильный электролит,     α > 30 %): 

H[BF4] � Н+ +   BF4¯. 

При диссоциации двойных солей  в растворе обнаруживаются все состав-

ляющие ионы: 

K2SО4·AI2(SО4)3·24H2O � 2К+ + −2
4SO4 + 24Н2O + 2Al3+. 

                  (алюмокалиевые квасцы)  
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Однако комплексные ионы обладают различной степенью прочности. 

В зависимости от этого происходит диссоциация комплексного иона:  

[BF4]¯ � B3+ + 4F̄ ; 

[Cu(NH3)4]
2+ � Cu2+ + 4NH3

o; 

[Fe(CN)6]
3- � Fe3+ + 6CN̄  

(по типу слабых электролитов, ступенчато). 

Количественно диссоциация комплексного иона описывается кон-

стантой нестойкости: 

;105
]])[[Cu(NH

][NH][Cu
K 14

2
43

40
3

2

н
−

+

+

⋅==  

.101
]][[Fe(CN)

][CN][Fe
K 44

3
4

4-3

н
−

−

+

⋅==  

Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее комплексный ион. В 

данном случае комплексный ион [Fe(CN)6]
3- 
более прочен, чем ион 

[Cu(NH3)4]
2+. 

 

15.2. Приборы и реактивы 

 

Растворы: CuS04, Hg(N03)2, FeCI3, NН4СNS(конц), КI (2н), NаОН (2н), 

NН4OН(конц), (NH4)2S, изоамиловый спирт. 

 

15.3. Образование катионного комплекса 

 

Налить в пробирку 2-3 капли раствора CuSO4 и по каплям прибавлять 

концентрированный раствор аммиака в воде до полного растворения осадка 

вследствие образования комплексного катиона [Сu(NH3)4]
2+. Отметить цвет 

осадка и окраску полученного раствора. Составить молекулярные и сокра-

щенные ионные уравнения реакций. 
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15.4. Образование комплексного аниона 
 

Налить в пробирку несколько капель раствора Hg(N03)2 и добавить 

немного раствора KI , к образовавшемуся осадку HgI2 добавить избыток ио-

дида калия до полного растворения осадка вследствие образования ком-

плексного аниона [HgI4]
2-. Отметить изменение цвета. Написать молекуляр-

ные и сокращенные ионные уравнения реакций. 
 

15.5. Электролитическая диссоциация комплексных соединений 

и двойных солей 
 

В одну пробирку внести 4-5 капель желтой кровяной соли 

K4[Fe(CN)6] ,в другую − 4-5 капель раствора соли Мора 

(NH4)2SO4·FeS04·6H20. В обе пробирки влить по 1-2 капли раствора (NH4)2S. 

В какой из пробирок выпал черный осадок FeS ? Для проверки наличия в 

растворе двойной соли иона аммония (NH4
+) к раствору 

(NH4)2S04·FeS04·6H20 добавить 7-8 капель раствора NаОН (2н) и нагреть на 

слабом пламени горелки. Поднести к отверстию пробирки (не касаясь ее 

краев) красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. По изменению 

окраски и по запаху определить, какой газ выделяется из пробирки. Нали-

чие ионов −2
4SO  проверить раствором хлорида бария. Появляется ли белый 

осадок BaS04 ? Написать уравнения электролитической диссоциации двой-

ной и комплексной соли. Какой вывод можно сделать из этого опыта ? 

 

15.6. Сравнение прочности комплексных ионов 
 

Налить в пробирку немного раствора СоСl2 и прибавить к нему не-

сколько капель концентрированного раствора роданида аммония NH4CNS. 

Наблюдать появление синей окраски раствора вследствие образования 

ионов [Co(CNS)4]
2-. 

Разбавляя понемногу раствор водой, заметить возвращение розовой 

окраски. Чем объясняется такое изменение цвета ? Согласуется ли вывод со  
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значением константы нестойкости иона [Co(CNS)4]
2- (Кн = 2·10-5) ? Прилить 

к раствору комплексной соли немного изоамилового спирта, энергично 

встряхнуть. Образуется синее кольцо над розовым раствором. Как объясня-

ется наблюдаемое ? Составить молекулярные и сокращенные ионные урав-

нения реакций. 

 

15.7. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

15.8. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Определить степень окисления и координационное число комплек-

сообразователя в следующих комплексных соединениях: 

а)  К[AuВr4], K2[Co(CN)4], Ba2[Co(OH)6] ; 

б)  K[Pt(NH3)CI3], [Pt(NH3)5Cl]CI3, Na2[Fe(CN)5NO] ; 

в)  K4[Fe(CN)6], K4[TiCl 8] , K2[HgI4]. 

2. Определить величину и знак заряда комплексных ионов. Составить 

формулы комплексных соединений: 

а) [ 4

3
IBi

+

], [Al(OН)6], [
3

Cr
+

(NH3)5Cl] ; 

б)  [
2

Pd
+

(NH3)2(CN)2] , [
2

Co
+

(H2O)4Cl2], [
2

Hg
+

Br4]; 

в) [
3

Au
+

CI4],  [
+

Ag (S203)2],   [
2

Co
+

(NH3)2(NO2)4]. 

3. Написать координационные формулы следующих соединений, 

комплексообразователь которых имеет координационное число, равное ше-

сти: 
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a) Co(NO2)3·6NH3,   3KCN·Fe(CN)3,   2KCl·PtCl4;  

б) 3NaF·AlF3,   CrCl3·3NH3·3H2O,   CoCI3·4(NH3)·H20; 

в) 4KCN·Fe(CN)2.  2KNO2·Co(NO2)2·2NH3,  CoCI3·6NH3. 

4. Написать уравнения электролитической диссоциации комплексных 

соединений и комплексных ионов. Написать выражение константы нестой-

кости для комплексных ионов: 

а)  [Ni(NH3)6]SО4,  K[Ag(CN)2],  [Pt(NH3)3Cl]Cl; 

б) K[AuCl4],  [Pd(H2O)(NH3)2Cl]Cl,  [Cu(NH3)4](NO3)2; 

в) Na2[PdI4],  Na3[Cr(OH)6],  Na3[Co(CN)6]. 

5. Написать в молекулярной и ионно-молекулярной форме уравнения 

обменных реакций, происходящих между: 

а)  K4[Fe(CN)6] и СuSO4; 

б) Na3[Co(CN)6] и FeSO4; 

в) K3[Fe(CN)6] и AgNO3, 

имея в виду, что образующиеся комплексные соли нерастворимы в воде. 

6. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]
2-, 

[Hg(CN)4]
2-, [Cd(CN)4]

2- соответственно равны 8·10-20; 4·10-41; 1,4·10-17. В ка-

ком растворе, содержащем эти ионы, при равной молярной концентрации 

ионов CN¯ больше ? Написать выражения для констант нестойкости ука-

занных комплексных ионов. 

7. Написать выражения для констант нестойкости следующих ком-

плексных ионов: [Ag(CN)2]¯, [Ag(NH3)2]
+, [Ag(CNS)2]¯. Зная, что они соот-

ветственно равны 1,0·10-21; 6,8·10-8; 2,0·10-11, указать, в каком растворе, со-

держащем эти ионы, при равной молярной концентрации больше ионов 

Аg+. 
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16. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 15 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

 
Цель работы: ознакомиться со свойствами типичных металлов. 

 
16.1. Краткие теоретические сведения [1, c.530-542; 2, c.241-225] 

 

Металлы − это химические элементы, имеющие на внешнем энерге-

тическом уровне небольшое количество электронов, а поэтому способные 

выступать в роли восстановителя.  Металлами  являются  элементы  s-,  d-, 

f-семейств (кроме водорода и гелия), а также некоторые р-элементы  (Al, 

Ga, In, Tl, Sn, Pb). 

Химическая активность металла зависит от строения его атома и зна-

чения электродного потенциала металла, т.е. от положения его в ряду 

напряжения (см. лабораторную работу 11).  

Отношение металлов к кислороду воздуха и к другим окислите-

лям. По отношению к кислороду металлы можно разделить на четыре ос-

новные группы: 

а) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха при обычных 

условиях и образующие оксиды и пероксиды (щелочные и щелочно-

земельные металлы): 

4Li + О2 = 2Li2O 

2К + О2 = К2О2 ; 

б) металлы, легко окисляющиеся кислородом воздуха с образованием 

тонкой оксидной пленки, которая защищает металл от дальнейшего окисле-

ния (Mg, AI, Co, Ni , Cr, Zn): 

2Мg + О2 = 2Мg,О; 

в) металлы, окисляющиеся только при нагревании (Fe, Сu, Нg и др): 

2Сu + О2 = 2СuО, 

ЗFе + 2О2 = Fe3О4 ; 

г) металлы, которые не окисляются кислородом воздуха (Ag, Аu, Pt, Ir). 
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Металлы могут соединяться при определенных условиях с галогена-

ми, серой, азотом, углеродом, водородом и другими простыми веществами. 

Во всех этих реакциях металл выступает в роли восстановителя: 

Ме° − пē = Men+. 

Отношение металлов к воде. Активные (щелочные и щелочно-

земельные) металлы разлагают воду с выделением водорода и образованием 

щелочей при обычных температурах: 

2Na + 2Н2О = 2NaOH + H2. 

Менее активные металлы, защищенные оксидной пленкой, при обыч-

ных условиях практически не вытесняют водород в результате образования 

плохо растворимых гидроксидов. Взаимодействие возможно либо при 

нагревании: 

Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2, 

либо при снятии оксидной пленки с помощью щелочи, если гидроксид ам-

фотерен: 

ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O, 

тогда 
ZnO +2H2O = Zn(OH)2 + H2. 

Полученный гидроксид растворяется в щелочи: 

Zn(ОH)2 + 2NaОH = Na2[Zn(ОH)4] 

и не препятствует протеканию реакции металла с водой.  

Металлы малоактивные, стоящие в ряду напряжений после водорода 

(Cu, Нg, Аg, Аu ), а также близко расположенные к водороду (Sn, Рb), не 

вытесняют его из воды. 

Отношение металлов к водным растворам щелочей. С растворами 

щелочей реагируют металлы, оксиды, гидроксиды которых носят амфотер-

ный характер (Zn, AI, Sn и др.). Механизм взаимодействия практически был 

рассмотрен на примере растворения цинка. Итоговое уравнение имеет вид 

Zn + 2NaOH + 2H2О = Na2[Zn(ОH)4] + H2. 
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Отношение металлов к кислотам. Кислоты можно разделить на 

две группы по отношению к металлам: 

I. Кислоты, в которых роль окислителя выполняют ионы водорода 

(2Н+ + 2е = H2), а поэтому реагируют они с выделением водорода только с 

металлами, стоящими в ряду напряжения левее водорода. Это растворы 

HCl, HF, НВг, НI, H2SO4 разбавленной и других кислот, кроме H2S04 кон-

центрированной и HNO3 разбавленной и концентрированной: 

Zп + 2HCI = ZпС12 + Н2. 

2. Н2SO4 концентрированная и HNO3 концентрированная и разбав-

ленная, в которых роль окислителя выполняет ион кислотного остатка.  

Продукты восстановления зависят от активности металлов, темпера-

туры, степени разбавления кислоты: 

−2
4SO  + 2ē + 4H+ = SO2 + 2H2O,      ЕОВ = 0,2 В; 

−2
4SO  + 6ē + 8H+ = Sо + 4H2O,         ЕОВ = 0,357; 

−2
4SO  + 8ē + 10 H+ = H2S + 4H2O,    ЕОВ = 0,303; 

NO3¯ + 1ē + 2H+ = NO2 + H2O,         ЕОВ = 0,81; 

NO3¯ + 3ē + 4H+ = NO + H2O,          ЕОВ = 0,96; 

2NO3¯ + 8ē + 10 H+ = N2O,                ЕОВ = 1,116; 

2NO3¯ + 10ē + 12H+ = N2 + 6H2O,    ЕОВ = 1,246; 

NO3¯ + 8ē + 12H+ = NH4
+ + 4H2O,    ЕОВ = 0,87. 

Такие металлы, как Fe, Al, Cr, Ni, пассивируются под действием хо-

лодных концентрированных серной и азотной кислот:  

2AI + 4НNО3конц = А12О3 + 6NО2 + ЗН2О. 

В результате образования оксидной пленки дальнейший процесс не-

возможен. 

Такие металлы растворяются либо в кислотах средней концентрации:  

Al + 4HNO3 = AI(NQ3)3 + NO + 2H2O, 

Повышение  
температуры, 
увеличение  
активности  
металла 

Увеличение актив-
ности металла, раз- 
бавление кислоты 
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либо при нагревании: 

2Fe + 6H2SО4(конц.) →
ot  Fe2(SО4)3 + 3SО2 + 6H2О. 

Отношение металлов к растворам солей. Металлы, стоящие левее 

в ряду напряжения, вытесняют металлы, стоящие правее, из растворов их 

солей, так как первые имеют более отрицательное значение электродного 

потенциала: 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu 

1   Zno 
− 2ē = Zn2+,     ;B76,0Eo

Zn/Zn 2 −=
+

 

1   Cu2+ + 2ē = Cuo,     .B34,0Eo
Cu/Cu 2 +=

+
 

 
16.2. Экспериментальная часть 

16.2.I. Приборы и реактивы 

 
Фарфоровая чашка, воронка, щипцы, пробирки, спиртовая горелка, 

держатели, металлический натрий, магний, алюминий, цинк, железо, медь 

(в гранулах, стружках или в порошке), фенолфталеин (спиртовый раствор), 

2н растворы HCI, H2SО4 и H2SО4 концентрированная, HNО3 (ρ = 1,4), HNО3 

(1:1), 40%-й раствор NaOH, растворы CuSО4, MgCI2, Pb(NО3)2. 

 
16.2.2. Взаимодействие металлов с кислородом воздуха 

 
а) Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель, взять тигель 

щипцами и нагреть. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 

б) Взять щипцами кусочек магниевой ленты и зажечь ее в пламени 

горелки. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 
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16.2.3. Действие воды на металлы 
 

В три пробирки налить по 1-2 мл воды и по 2-3 капли фенолфталеина. 

Поместить в первую пробирку кусочек натрия, осушенного от керосина, и 

накрыть воронкой, во вторую – порошок магния, в третью – порошок меди. 

Что наблюдается? Написать уравнения реакций. Сделать вывод об активно-

сти металлов. 

16.2.4. Действие кислот на металлы 
 

1.  Действие разбавленной серной и соляной кислот 

а)  В три пробирки поместить (порознь) кусочки цинка, алюминия и же-

леза. Прилить по несколько капель разбавленной серной кислоты 

(2н). Объяснить разницу в скорости выделения водорода. Какой ион 

является окислителем? 

б) Повторить опыт, заменив серную кислоту раствором соляной кисло-

ты. Какой ион является окислителем? Написать уравнения реакций. 

2. Действие концентрированной серной кислоты (работать под тягой!) 

а) В пробирку поместить кусочек меди и прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, нагреть. Наблюдать выделение сер-

нистого газа и образование голубого раствора соли меди. Написать 

уравнение реакции. Указать окислитель, восстановитель. 

б) В пробирку поместить кусочек цинка, прилить несколько капель кон-

центрированной серной кислоты, подогреть. Наблюдать желтый налет 

серы на стенках пробирки и выделение сернистого газа. Проверить, не 

выделяется ли сероводород, для чего взять полоску фильтровальной 

бумаги, смочить раствором соли свинца и опустить в пробирку, 

нагреть. Если бумага почернеет от образовавшегося на ней черного 

сульфида свинца, значит H2S образовался. Написать уравнения реак-

ций. Указать окислитель. 

3. Действие концентрированной и разбавленной азотной кислоты на металл 

(работать под тягой!) 
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В две пробирки поместить по кусочку меди, прилить в первую про-

бирку несколько капель концентрированной азотной кислоты, во вторую 

– разбавленного раствора азотной кислоты и нагреть. Наблюдать выделе-

ние бурого газа (диоксид азота) в первой пробирке и выделение бесцвет-

ного газа (оксид азота), буреющего на воздухе, во второй пробирке. 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель, восстановитель. 

16.2.5. Действие растворов солей на металлы 
 
В три пробирки налить по несколько капель растворов солей сульфата 

меди, хлорида магния и нитрата свинца. Добавить в каждую пробирку по 

кусочку цинка. Отметить, где произошли изменения. Написать уравнения 

реакции. Сделать вывод, какие металлы могут вытеснять другие из раство-

ров их солей. 

 
16.2.6. Действие раствора щелочи на металлы 

 
В две пробирки налить по 10-15 капель 40%-го раствора щелочи 

NaOH, в одну всыпать немного цинковой пыли, в другую – порошок алю-

миния, слегка нагреть. Наблюдать выделение водорода. Написать уравне-

ния реакций по стадиям. 

16.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
16.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
I. Написать уравнения реакций окисления следующих металлов эле-

ментарными окислителями и указать условия их протекания:  

Fe + O2 → ;      Al + N2 → ;      Fe + Cl2 → ;      Cr + O2  → ; 
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Mg + S → ;      Mn + C → ;       Na + O2 → ;      Na + H2 → . 

Дать названия полученным веществам. 

2. Написать уравнения реакций взаимодействия следующих металлов 

с водой: Са, Fe, Al. При каких условиях возможны реакции ? 

3. Какие из перечисленных металлов могут  вытеснить водород  из 

иодистоводородной и разбавленной серной кислот: Мg, Мn, Ni , Сu, Аg ? 

Написать уравнения реакций. Указать окислитель и восстановитель. 

4. Дописать следующие схемы химических реакций: 

конц
42SOHFe+ ;холод

 →                    

конц
42SOHFe+ ;

нагреваниеслабое
 →  

;SOHFe
нагреваниесильное

конц
42  →+ ;HNOgM

конц
3 →+  

;HNOgM
20:1

3 →+  

→++ OHNaOHZn 2  (степень окисления Zn = +2, а координацион-

ное число равно 4). 

 

17. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 16* 

СВОЙСТВА КИСЛОРОДНЫХ СОЕДИНЕНИЙ МЕТАЛЛОВ 

 

Цель работы: установить зависимость кислотно-основных и окисли-

тельно-восстановительных свойств кислородных соединений металлов от 

степени окисления, проявляемой металлом, от положения металла в перио-

дической системе. 

 

* Лабораторные работы 16-21 предназначены  для студентов механических 

специальностей 
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17.1. Краткие теоретические сведения 

 

Характер оксидов и гидроксидов, образованных тем или иным метал-

лом, зависит от строения его атома, положения в периодической системе. 

Чем меньше электронов на внешнем энергетическом уровне, чем больше 

радиус атома металла, тем выше восстановительная активность его, тем 

больше кислородные соединения металла проявляют основные свойства. 

В одном периоде слева направо уменьшаются металлические свой-

ства, ослабевает и оснóвный характер оксидов и гидроксидов. Например, в 

III периоде: 

Na … 3s1 Mg … 3s2 Al … 3s23p1 

Na2O MgO Al2O3 

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 

(щелочь) (основание средней силы) (амфотерное основание) 

В подгруппах s- и р- металлов металлические свойства усиливаются 

сверху вниз. В том же направлении возрастают основные свойства кисло-

родных соединений. 

Металлы d -семейства проявляют, как правило, в своих соединениях 

переменную степень окисления. Соединения с минимальной степенью 

окисления имеют основные свойства, с промежуточной − амфотерные, а с 

максимальной - кислотные (явление вторичной периодичности). Например, 

элемент VI группы хром: 

Cr … 3d54s1 
2

CrO
+

 
3

32OCr
+

 
6

3CrO
+

 

 
Cr(OH)2 Cr(OH)3 H2CrO4, H2Cr2O7 

 
(основание) (амфотерное соединение) (кислоты) 
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Оснόвные оксиды и гидроксиды взаимодействуют с кислотами, кис-

лотные – со щелочами, а амфотерные проявляют двойственные свойства:  

2AI(ОH)3 + 3H2SО4 = AI2(SО4)3 + 6H2О, 

AI(ОH)3  +  3H+   = AI3+ + 3H2О 

AI(ОH)3   + NaOH   =   Na[AI(ОH)4], 

AI(ОH)3   +   OH̄   = [AI(ОH)4]¯. 

Окислительно-восстановительные свойства соединений металлов 

также зависят от степени окисления. Как правило, соединения с минималь-

ной степенью окисления проявляют восстановительные свойства, с макси-

мальной − окислительные, а с промежуточной − двойственные. Например, 

марганец проявляет степени окисления +2, +3, +4, +6, +7:  

а) минимальная степень окисления 

MnSO4 + PbO2 + HNO3 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + −2
4SO  + PbO2 + H+ + −

3NO  + Pb2+ + −
3NO2  + PbSO4 + H2O, 

Mn2+ + 4H2O − 5e = HMnO4 + 7H+,      2  восстановитель 

PbO2 + 4H+ + 2e = Pb2+ + 2H2O,           5  окислитель 

2Mn2+ + 8H2O + 5PbO2 + 2OH+ = 2HMnO4 + 14H+ + 5Pb2+ + 10H2O, 

2Mn2+ + 5PbO2 + 6H+ = 2HMnO4 + 5Pb2+ + 2H2O, 

2MnSO4 +5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2PbSO4 + 2H2O; 

б) промежуточная степень окисления 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O, 

Mn4+  − 2e = Mn6+,      2  восстановитель 

o
2O   +  4e  = 2 O2-,       1  окислитель 

MnO2 + HCl = MnCl2 + Cl2 + H2O, 

Mn4+ + 2e  =  Mn2+,    1  окислитель 

2Cl̄  − 2e  =  Cl2;        1  восстановитель 

в) максимальная степень окисления. 
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Продукт восстановления соединения с максимальной степенью окис-

ления часто зависит от реакции среды (рН). Так, перманганат калия KMnО4 

в кислой среде восстанавливается до Мn2+ , в нейтральной −до МnО2, а в 

щелочной − до МnО4
2-: 

KМnО4 + КNO2 + H2SO4  →  МnSO4 + KNO3 +  K2SO4 + H2O,     pH < 7, 

К
++МnO4¯+К

++NO2¯+2Н++ −2
4SO →Мn2++ −2

4SO +K++NO3¯+2K++ −2
4SO +H2O, 

2     МпО4¯ + 8H+ + 5e  �  Mn2+ + 4H2O,   EOB = 1,52 B, 

5      NO2¯+ H2O − 2e  � NO3¯ + 2H+, EOB = 0,82 B, 

2МnО4¯ + 16H+ + 5NО2¯ + 5H2О = 2Мn2+ + 8Н2О + 5NО3¯ + 10 Н+ , 

2МnО4¯ + 5NО2¯ + 6H+ = 2Мn2+ + 5NО3¯ + 3H2O, 

2KMnO4 + 5KNO2 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5KNO3 + K2SO4 + 3H2O, 

2KMnO4 + 3KNO2 + H2O = 2MnO2 + 3KNO3 + 2KOH,      pH>7. 

Как видно из примеров, наиболее глубоко процесс идет в кислой сре-

де. Дихромат калия также проявляет свою функцию окислителя в кислой 

среде: 

;Cr2OCrK 37pH
722

+<
 →  

ванадаты в кислой среде последовательно восстанавливаются:  

NaVO3 → VO2+ → V3+ → V2+. 

Соли, образованные катионами р- и d-металлов и анионами сильных 

кислот, подвержены гидролизу: 

FeS04 + Н20 → (Fe0H)2S04 + H2S04,     pH < 7 

Fe2+ + H20  → FeOH+ + H+. 

Соли данных металлов и слабых кислот практически полностью разла-

гаются под действием воды: 

AI 2S3 + 6Н2О → 2Аl(ОН)3 + ЗН2S. 
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17.2. Экспериментальная часть 

17.2.I. Приборы и реактивы 
 

CaO, V205, CuO, HCl (1:1), H2S04 (1:1), HNO3 (2н), NaOH (40%), 

Cr2(SO4)3, К2Сг2O7, КМnO4, Вг2-вода, Na2SO3, FeSO4, MnSO4, NаВiO3 (кри-

сталлический), растворы лакмуса, фенолфталеина. 

17.2.2. Кислотно-основные свойства оксидов и гидроксидов металлов 

 

Проверить растворимость в воде оксидов кальция, ванадия (V), меди 

(II). Испытать реакцию полученного раствора соответствующими индика-

торами. Каково рН каждого раствора ? О каких свойствах оксидов можно 

говорить ? Чем можно нейтрализовать полученные растворы ? Составить 

уравнения соответствующих реакций, сделать выводы. 

Получить реакцией обмена гидроксид хрома (III). Разделить содер-

жимое пробирки на две части. Испытать раствором сильной кислоты одну 

часть и раствором щелочи другую. Пробирку оставить для следующего 

опыта. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Сде-

лать вывод о свойствах подобных гидроксидов. Как влияет степень окисле-

ния на кислотно-основные свойства соединений ? 
 

17.2.3. Окислительно-восстановительные свойства 

соединений металлов 
 

К содержимому пробирки, в которой на гидроксид хрома (III) дей-

ствовали избытком щелочи, прилить "бромную воду", нагреть на спиртовке. 

Наблюдать изменение цвета [соединения Cr (III) − зеленого цветa, соедине-

ния Сr (VI) − желтого или оранжевого]. Составить уравнение реакции, сде-

лать вывод о роли соединения Сr (III) в окислительно-восстановительных 

реакциях. 

По отношению к каким из предложенных растворов веществ хромо-

вая смесь (К2Сr2О7 + Н2SO4) может проявить свое окисляющее действие ? 

Провести не менее двух-трех химических реакций. Составить их уравнения. 

Подтвердить закономерности влияния степени окисления, проявляе-

мой элементом в соединениях, на окислительно-восстановительные свой-
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ства их на примере раствора перманганата калия в различных средах и рас-

твора сульфата марганца(П) с висмутатом натрия в азотнокислой среде. 

 

17.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту 

 

17.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

Дописать и уравнять: 

МnО2 + HCI → ;                      МnО2 + NаОН → ;      

Fe(OH)3 + H2SO4 → ;              Fe(OH)3 + NaOH → ;     

NH4VO3 + Zn + HCI → ;         KMnO4 + KI + H2SO4 → ;     

K2Cr2O7 + H2O2 + H2SO4 →;    KMnO4 + K2SO3 + H2O → ;  

NaCrO2 + H2O2 + NаОН →;     Mn(NO3)2 + H2O → ;  

FeCl3 + KI → ;                           FeSO4 + H2O → . 

 

18. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 17* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ПОЛУПРОВОДНИКОВЫХ 

МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: ознакомиться со свойствами важнейших полупровод-

никовых материалов кремния, германия, сурьмы и их соединений. 
 

18.I. Краткие теоретические сведения [2,с.356-368] 
 

Полупроводниками называются простые вещества или соединения с 

электропроводностью в пределах 10-2 − 10-9 Ом-1
·см

-1, занимающие проме-

жуточное положение между металлами и изоляторами.   



 95

Полупроводниковыми свойствами могут обладать все кристаллы с 

неметаллическими связями, но наиболее отчетливо они выражены у ве-

ществ с ковалентными связями малой энергии. Из простых веществ полу-

проводниковые свойства проявляют бор кристаллический, углерод (алмаз), 

кремний, германий, олово, фосфор, мышьяк, сурьма, сера, селен, теллур и 

иод. Из сложных веществ особый интерес представляют соединения, име-

ющие алмазоподобную кристаллическую решетку, а также смесь оксидов 

меди (I) и (II), арсенид галлия, антимонид индия, фосфид галлия и др. 

Для производства полупроводниковых приборов главным образом 

применяются кремний и германий.  

Основные константы и физические свойства кремния, германия, 

сурьмы сведены в табл.9. 

Таблица 9 

Физические константы Si Ge Sb серая 

Заряд ядра + 14 + 32 + 51 

Атомная масса 28,086 72,59 121,75 

Валентные электроны 3s23р2 4s24р2 5s25р3 

Атомный радиус, нм:    

механический 0,134 0,139 0,161 

ковалентный 0,117 0,122 0,136 

Энергия ионизации Э° — Э+, 
кДж/моль (эВ/атом) 

786(8,15) 760(7,9) 816(8,64) 

Ширина запрещенной зоны ∆ЕэВ 1,12 0,78 0,12 

Плотность ρ·10-3, кг/м3 2,33 5,32 6,68 

Температура плавления, оС 1415 937 630,5 

Температура кипения, °С 2480 2852 1635 

Твердость (по алмазу) 7 6 - 

S°298, Дж/(К·моль) 18,8 31,3 45,69 

Содержание в земной коре, мас. доли, % 27,6 7·10-4 5·10-5 
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Кремний относится к неметаллам, а германий и сурьма − к металлам 

со слабо выраженными металлическими свойствами. В химических соеди-

нениях Si и Ge проявляют степени окисления +2, +4, -4, а Sb –  +3, +5, -3.   

Получение и применение кремния. Технический кремний (95-98 %) 

получают в электропечах восстановлением SiO2 коксом:  

SiO2 + 2C → Si + 2CO. 

В лабораторных условиях в качестве восстановителя применяют маг-

ний. Образовавшийся коричневый порошок аморфного кремния можно пе-

рекристаллизацией из металлических расплавов Zn, Al и др. перевести в 

кристаллическое состояние. Кремний особой чистоты, необходимый для 

полупроводниковой техники, получают восстановлением SiCl4 парами цин-

ка при высокой температуре: 

SiС14 + 2Zn  → Si + 2ZnС12, 

а также термическим разложением его водородных соединений или тет-

раиодида кремния: 

SiH4 →
ot  Si + 2H2; 

SiI4 → Si + 2I2. 

Дополнительно кремний очищают зонной плавкой. 

Имеющие металлический вид темно-серые монокристаллы кремния с 

соответствующими добавками служат для изготовления различных полу-

проводниковых устройств (выпрямителей переменного тока, фотоэлемен-

тов и т.п.). Из кремниевых фотоэлементов (преобразователи световой энер-

гии в электрическую), в частности, построены солнечные батареи, обеспе-

чивающие питание радиоаппаратуры на космических аппаратах. Монокри-

сталлы кремния служат матрицей для изготовления интегральных схем в 

микроэлектронике. 

Кроме полупроводниковой техники, кремний широко применяется в 

металлургии для раскисления сталей и придания им повышенной коррози-

онной стойкости. 
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Химические свойства кремния. Кристаллический кремний инертен, 

более активен аморфный кремний. С простыми веществами (кроме фтора) 

кремний взаимодействует лишь при нагревании, проявляя чаще всего вос-

становительные свойства: 

Si + 2Cl2   →
C400o

 SiCl4; 

Si + O2   →
C600o

 SiO2; 

3Si + 2N2   →
C1000o

 Si3N4; 

Si + C   →
C2000o

 SiC. 

 

Нитрид кремния  Si3N4 используется в качестве химически стойкого и 

огнеупорного материала (температура возгорания = 1900°С), при получении 

коррозионно-стойких и тугоплавких сплавов, в качестве высокотемпера-

турного полупроводника. Карбид кремния SiC (карборунд) широко приме-

няется как абразивный и огнеупорный материал (температура плавления 

2830 oC). В чистом виде алмазоподобный SiC – диэлектрик, но с примесями 

становится полупроводником и поэтому его кристаллы используются в ра-

диотехнике. 

В кислородсодержащих кислотах-окислителях кремний пассивирует-

ся и растворяется лишь в смеси плавиковой и азотной кислот: 

3Si + 4НNO3конц + I8HF → 3H2SiF6 + 4NO + 8Н2O. 

В этой реакции HNO3 играет роль окислителя, a HF − комплексообра-

зующей среды. 

Кремний энергично растворяется в щелочах с выделением водорода:  

Si + 2NaOH + Н2O → Na2SiO3 + 2H2 ↑. 

Концентрированный раствор силиката натрия Na2SiO3, называемый 

жидким (или растворимым) стеклом, применяется в производстве негорю-

чих тканей, для пропитки древесины, в качестве клея и т.д. С водой в обыч-
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ных условиях кремний не реагирует, но при высоких температурах протека-

ет следующая реакция: 

Si + 3H2O(пар)  →  H2SiO3 + 2H2↑. 

Окислительная активность кремния проявляется лишь по отношению 

к некоторым активным металлам, например: 

2Са +Si  →  Ca2Si . 

Силицид кальция является полупроводником. 

Получение и применение германия. Германий − рассеянный элемент. 

Образование рудных месторождений для него не характерно. Он в основ-

ном сопутствует природным силикатам и сульфидам, содержится в некото-

рых углях. Поэтому германий извлекают из побочных продуктов перера-

ботки руд цветных металлов, а также выделяют из золы, полученной от 

сжигания некоторых видов угля, из отходов коксохимического производ-

ства. Рядом последовательных операций соединения германия переводят в 

GeO2, который затем восстанавливают водородом или углеродом: 

GeO2 + 2Н2  →  Се + 2Н2O. 

Дополнительно германий очищают зонной плавкой. 

Германий − элемент серебристо-белого цвета с желтым оттенком, 

внешне похож на металл, но имеет алмазоподобную решетку и в основном 

используется в полупроводниковой технике.  

Химические свойства германия. При нагревании до 200-250°С гер-

маний взаимодействует с большинством неметаллов, кроме азота, образуя 

соединения Ge, например, GeCI4, GeO2. В обычных условиях Ge устойчив 

по отношению к кислороду воздуха и воде. В ряду напряжений Ge распо-

ложен правее водорода и поэтому не взаимодействует с кислотами типа 

HCI и Н2SO4разб. При окислении НNO3 германий переходит в германиевую 

кислоту H2GeO3(GeO2·nH2O), а с Н2SО4конц образует GеО2: 

Ge + 4HNO3конц → H2GeO3 + 4NO2 + H2O, 

Ge + 2H2SO4конц → GeO2 + 2SO2 + 2H2O. 
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В щелочах германий растворяется лишь в присутствии окислителей, 

например H2O2: 

Ge + 2NaOH + 2Н202  →  Na2[Ge(0H)6]. 
гексагидроксогерманат (IV) 

натрия 

Получение и применение сурьмы. Сурьма получается обычно путем 

обжига сульфидных руд с последующим восстановлением оксида углем: 

2Sb2S3 + 9O2 → 2Sb2O3 + 5SO2; 
                                      антимонит 

Sb2O3 + 3C → 2Sb + 3CO. 

Известны две модификации сурьмы: неустойчивая неметаллическая, 

так называемая желтая сурьма, и устойчивая в обычных условиях серая 

сурьма, имеющая металлический вид, электрическую проводимость. Хруп-

кая сурьма образует сплавы с большинством металлов. При сплавлении 

сурьмы с галлием, индием и галлием, индием и таллием получаются стиби-

ды переменного состава, обладающие полупроводниковыми свойствами. 

Химические свойства сурьмы. В обычных условиях сурьма на воз-

духе не окисляется, она покрывается защитной пленкой. При нагревании 

взаимодействует с неметаллами, образуя соединения Sb+3  или Sb+5  в зави-

симости от стeхиометрии реагирующих веществ. Известны оксиды, суль-

фиды и хлориды сурьмы со степенями окисления +3, +5. Сурьма растворя-

ется лишь в кислотах, анион которых является окислителем: 

Sb + 5HNO3конц + H2O → H[Sb(OH)6] + 5NO2. 

Химические свойства основных соединений Si, Ge, Sb. Оксиды эле-

ментов Si, Ge, Sb разнообразны по свойствам. 

I) SiO − безразличный, SiO2 − кислотный, соответствует слабой крем-

ниевой кислоте H2SiO3. B воде в обычных условиях SiO2 не растворяется, 

но, начиная со 150°С, его растворимость возрастает, достигая 0,25 % при 

500°С. При сплавлении со щелочами SiO2 образует соли кремниевой кисло-

ты − силикаты: 

SiO2 + 2NaOH  →
сплавление  Na2SiO3 + H2O. 
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При сплавлении смеси соды (или Na2SO4), известняка и кварцевого 

песка образуется обычное стекло приблизительного состава 

Na2O·CaO·6SiO2. 

2) GeO − амфотерен с преобладанием основных свойств, a GеО2 −ам-

фотерен с преобладанием кислотных свойств и растворяется в горячих ще-

лочах, образуя соли метагерманиевой кислоты Н2GeO3 − германаты. Соеди-

нения Ge2+ − сильные восстановители − восстанавливают некоторые метал-

лы из соединений, например: 

2Bi(NO3)3 + 3Na2[Ge(OH)4] + 6NaOH → 2Bi + 3Na2[Ge(OH)6] + 6NaNO3. 
                  тетрагидроксогерманат (II)                  гексагидроксогерманат (IV) 

Они переводят Fe3+  в Fe2+, CrО4
2- – в Сr3+  и т.д. 

3) Оксид Sb2О3 проявляет амфотерные свойства с некоторым преоб-

ладанием кислотных свойств, в воде практически нерастворим, но взаимо-

действует с соляной кислотой и со щелочами: 

Sb2O3 + 6HCI → 2SbС13 + ЗН2O, 

Sb2O3 + 2NaOH + 3H2O → Nа[Sb(OH)4]. 
тетрагидроксостибат (III)  

натрия  

Соли Sb3+  энергично подвергаются гидролизу: 

SbCl3 + H2O � SbOCl + 2HCl. 

Оксид желтого цвета Sb2O5 проявляет кислотные свойства. В водных 

растворах ему соответствуют сурьмяные кислоты: Н3SbO4 или H[Sb(OH)6], 

однако в воде растворим мало, лучше в щелочных растворах, образуя соли 

этих кислот: 

Sb2O5 + 2КOН + 5Н2O → 2K[Sb(OH)6]. 
гексагидроксoстибат (V) 

калия 
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18.2. Экспериментальная часть 

18.2.I. Приборы и реактивы 

 

Аппарат Киппа для получения С02, фарфоровые тигли (2 шт.), спир-

товка, микрошпатель, фарфоровая ступка; порошки магния, силикагеля 

SiO2, смеси GеО2 с сажей или с порошком графита, лента магния; концен-

трированные HCI, H2SO4, HNO3, насыщенные растворы Na2SiO3, SbС13, 2н 

растворы CaCI2, Co(NO3)2, Pb(NO3)2, CuSO4, NaOH, HCI и спиртовый рас-

твор фенолфталеина. 

 

18.2.2. Восстановление диоксида кремния металлами 

 

Cмешать на бумаге 3-5 микрошпателей порошка магния с 2-3 мик-

рошпателями растертого в порошок силикагеля. Тщательно перемешать 

смесь стеклянной палочкой и пересыпать в небольшой фарфоровый тигель. 

Слегка нагреть тигель горелкой, затем горелку отставить и поджечь предва-

рительно вставленную в смесь ленту магния (2-3 см). Через 2-3 мин наблю-

дается разогревание смеси до красного каления, которым сопровождается 

образование силицида металла. Написать уравнение реакции восстановле-

ния SiO2 магнием и взаимодействие полученного кремния с избытком маг-

ния до образования соответствующего силицида Mg2Si . Остывший сили-

цид извлечь, разбить в ступке ударами пестика и использовать в следующем 

опыте. 

 
18.2.3. Получение силана и изучение его свойств 

 
В тигель с 2-3 мл соляной кислоты (ρ = 1,18 г/см3) бросить 5-6 кусоч-

ков сплава, полученного в предыдущем опыте и содержащего силицид маг-

ния, непрореагировавшие Si и Мg. Отметить выделение смеси газообразных 

силанов (общая формула SinH2n+2) и их самовоспламенение; написать урав-
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нения реакций получения простейшего силана SiH4 при взаимодействии си-

лицида магния с соляной кислотой и его горения.  

Опыты проводить только в вытяжном шкафу при работающей вы-

тяжной вентиляции ! 

 
18.2.4. Получение золя и геля кремниевой кислоты 

 
В  пробирку  с  4-5  каплями  концентрированной  соляной  кислоты 

(ρ = 1,18 г/см3) прибавить 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный прозрачный раствор представляет собой так называе-

мый золь кремниевой кислоты − ее коллоидный раствор. Написать уравне-

ние реакции получения кремниевой кислоты. Полученный золь нагреть на 

маленьком пламени горелки. Наблюдать образование геля. Как называется 

этот процесс ? Опрокинуть пробирку вверх дном (над фарфоровой чашкой). 

Почему коллоид не выливается из пробирки ? 

18.2.5. Исследование кислотных свойств кремниевой кислоты 

 

В пробирку с 5-6 каплями раствора Na2Si03 добавить столько же ди-

стиллированной воды и 1-2 капли раствора фенолфталеина. Основываясь на 

наблюдениях, ответить на следующие вопросы. Силикаты металлов подвер-

гаются гидролизу ? Если нет − почему ? Если да − то как ? Написать в ион-

ной и молекулярной формах уравнения реакции гидролиза. Какой вывод о 

силе кремниевой кислоты можно сделать на основе этого опыта ? 

 
18.2.6. Получение германия 

 
Смешать в фарфоровой ступке равные объемы порошка диоксида 

германия и сажи. Поместить два микрошпателя полученной смеси в про-

бирку и нагревать на пламени горелки. Через некоторое время на стенках 

пробирки появляется коричневый налет свободного германия. Написать 

уравнение реакции восстановления диоксида германия углеродом. 
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18.2.7. Взаимодействие сурьмы с концентрированными 

серной и азотной кислотами 

 
В две пробирки внести по 1-2 кусочка сурьмы и добавить в одну 2-3 

капли концентрированной серной кислоты, в другую −5-6 капель концен-

трированной азотной кислоты. Нагреть пробирки на маленьком пламени 

горелки. Отметить выделение газа в обеих пробирках, растворение сурьмы 

в пробирке с серной кислотой и выделение осадка в пробирке с азотной 

кислотой. Какие газы выделяются при взаимодействии сурьмы с кислотами 

? Написать уравнения реакций взаимодействия сурьмы и серной кислоты с 

получением сульфата сурьмы Sb2(SO4)3 и окисления сурьмы азотной кисло-

той до гидратированного оксида сурьмы (V). Полученный при последней 

реакции осадок имеет состав xSb2O5·уH2O. Наиболее важная из сурьмяных 

кислот − xSb2O5·уH2O, координационная формула которой  Н[Sb(OH)6]. 

 
18.2.8. Гидролиз трихлорида сурьмы 

 
К 3-5 каплям насыщенного раствора трихлорида сурьмы прибавить, 

встряхивая, по каплям дистиллированную воду до появления осадка хло-

роксида сурьмы SbOCI. Написать уравнения реакций гидролиза трихлорида 

сурьмы по первой и второй ступеням, а также реакции разложения 

Sb(OH)2Cl. 

 
18.2.9. Получение гидроксида сурьмы(Ш) и исследование его свойств 

 
В две пробирки внести по 3-4 капли насыщенного раствора трихлори-

да сурьмы и в каждую прибавить по 3-5 капель 2 н раствора едкой щелочи. 

Отметить цвет выпавшего осадка. В одну из пробирок прибавить несколько 

капель 2 н раствора HCl, в другую − 2 н раствора щелочи до растворения 

осадка. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций. 

Назвать полученные вещества и сделать вывод о химическом характере 

гидроксида сурьмы (III).  
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18.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
18.4. Вопросы и упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Перечислить элементы, простые вещества которых проявляют по-

лупроводниковые свойства. 

2. Что такое полупроводники р- и n-типа ? 

3. Примеси атомов каких элементов в германии приводят к образова-

нию полупроводников р- и n-типа ? 

4. Перечислить факторы, влияющие на электропроводность полупро-

водниковых материалов. 

5. Как распределить валентные электроны по орбиталям в атомах Si , 

Ge, Sb в основном и возбужденном состояниях ? 

6. Какой из элементов Si или Ge более электроотрицателен ? Ответ 

мотивировать. 

7. Написать уравнения реакций, характеризующих свойства оксида 

кремния (IV). 

8. При сплавлении 150 г известняка с песком получилось 150 г сили-

ката кальция. Какой процент примеси находится в известняке ? 

Ответ: 13,8 %. 

9. При взаимодействии кремния с едким натром в присутствии воды 

образуется силикат натрия и водород. Написать уравнения реакции и опре-

делить, какой объем водорода (н.у.) выделится, если в реакцию вступают  

60 кг кремния, содержащего 6,7 % примеси. 

Ответ: 89,6 м3. 
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10. Состав хрусталя выражается формулой Na2O·3PbO·6SiO2. Сколько 

потребуется кальцинированной соды, содержащей 10 % примесей, для про-

изводства 109,1 кг хрусталя ? 

Ответ: 11,8 кг. 

11.Ниже приведено уравнение реакции, протекающей при изготовле-

нии стекла из сульфата натрия (мирабилита). Из уравнения видно, в чем 

сущность замены соды в производстве. Разобрать эту реакцию в свете окис-

лительно-восстановительного процесса и расставить коэффициенты: 

Nа2SО4 + SiО2 + С → Na2SiО3 + SО2 + СО2. 

12. Рассчитать, каким количеством мирабилита Na2SO4·1OH2O можно 

заменить 1 т кальцинированной соды Na2СO3 в производстве стекла. 

Ответ: 3,04 т.  

13. Написать уравнения реакций (в молекулярной и ионной формах), 

при помощи которых можно осуществить следующие превращения: 

                Si → Mg2Si → SiH4 → SiO2 

SiO2 

                            SiC 

Указать условия протекания реакций, назвать полученные продукты. 

14. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций, при помо-

щи которых можно осуществить следующие превращения: 

CaSiO3 

SiO2 → Na2SiO3 → H2SiO3 → SiO2        

SiF4 

 Укaзать условия протекания реакций. 

15. С какими из перечисленных кислот германий энергично взаимо-

действует: 

a) HCI;     б) Н2SО4разб ;     в) НNO3разб ;      г) НNО3конц ? 

Привести уравнения реакций. 
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16. Какого состава оксид  образуется при прокаливании в кислороде 

германия:  а) GеО;    б)  Ge2О3;     в) GeО2 ? 

17. Написать продукты и подобрать коэффициенты для следующих 

уравнений реакций: 

Sb + HNO3конц  → ; 

Sb + H2SO4конц  → ; 

SbCl3 + Na2CO3р-р  → ; 

SbCl3 + NaOHизб  → ; 

SbCl5 + NaOHизб  → ; 

Na[Sb(OH)4] + NaOH + AgNO3  → ; 

Sb2O5 + HCl � SbCl3 + Cl2 + H2O. 

18. Какое окислительное число (+2 или +4) более характерно для гер-

мания ? В соответствии с этим написать реакции взаимодействия германия 

с окислителями: 

а) кислородом;  б) хлoром. 

19. Какие из перечисленных веществ следует добавить к раствору 

SbCl3, чтобы:  а) усилить гидролиз;   б) уменьшить гидролиз:  

1) HCI,    2) NH4С1,   3) Na2C03,  4) NaCI ? 

20. Какие реакции можно использовать, чтобы перевести SiO2 в рас-

творимое состояние: 

а) SiO2 + NaOHтв  →
ot  ; б) SiO2 + Cl2 →

ot  ; 

в) SiO2 + C + Cl2  →
ot  ; г) SiO2 + K2CO3тв  →

ot  ; 

д) SiO2 + K2CO3р-р→ ; е) SiO2 + HF  →  ; 

ж) SiO2 + HClр-р → ; з) SiO2 + CaO → ? 

21. При добавлении нитрата аммония к раствору силиката натрия вы-

падает гель кремниевой кислоты. Написать в молекулярной и ионной фор-

мах уравнения реакции. Как характеризует этот процесс кремниевую кисло-

ту ? 
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19. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 18* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЛЕГКИХ КОНСТРУКЦИОННЫХ  

МАТЕРИАЛОВ 

 

Цель работы: рассмотреть важнейшие химические свойства легких 

металлов, применяемых в технике в качестве конструкционных. 

 
19.1. Краткие теоретические сведения 

 
К легким конструкционным металлам относятся магний, бериллий 

алюминий,  титан  и  сплавы  на их основе, плотность которых меньше 

5·10+3 кг/м3. Физические константы металлов помещены в табл.10. 

Таблица 10 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+
 Rат, 

нм 
ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
о
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

4 Be …2s2 +2 899 -1,7 0,112 1,848 1557 2·10-4 

12 Mg …3s2 +2 737 -2,32 0,128 1,738 924 2,09 

13 Al …3s23p1 +3 577 -1,67 0,143 2,702 933 8,13 

22 Ti …3d24s2 +2,+3,+4 658 
-1,75(Ti+2), 

-1,21(Ti+3) 
0,146 4,500 1953 0,6 

Общим химическим свойством данных металлов является их взаи-

модействие с кислородом воздуха с образованием защитной пленки оксида, 

обуславливающей химическую инертность металлов при обычных услови-

ях. При повышенной температуре эти металлы проявляют большое срод-

ство к сере, азоту, фосфору, углероду. Эти свойства широко используются в 

металлургических процессах для улучшения качества сплавов. 

С водой данные металлы реагируют только при нарушении целост-

ности защитного слоя оксида и при нагревании: 

MgO + H2O →
ot  Mg(OH)2 + H2; 
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Ti + 2H2O →
ot  TiO2 + 2H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной металлы реагиру-

ют с выделением водорода: 

Be + 2HCl = BeCl2 + H2; 

2Ti + 
.разб

42SOH3 = Ti2(SO4)3 + 3H2 

(Титан окисляется до степени окисления +3). 

В кислотах – окислителях алюминий и титан пассивируются: 

3Al + 
.конц
3HNO6  → Al2O3 + 6NO2 + 3H2O; 

Ti + 4HNO3 → TiO2 + 4NO2 + 2H2O. 
конц. 

Реакция заметно идет лишь при среднем разбавлении кислот: 

Al + 
1:1

3HNO4  → Al(NO3)3 + NO + 2H2O; 

3Ti + 
1:1

3HNO4  + H2O → 
кислотатитановая
32TiOH3

−β

+ 4NO. 

Магний и бериллий реагируют с данными кислотами как активные 

металлы: 

3Mg + 
.конц
3HNO8 → 3Mg(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

4Mg + 
1:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + N2O + 5H2O; 

4Mg + 
20:1

3HNO10 → 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

Все металлы, кроме магния, реагируют с водными растворами щело-

чей: 

Be + 2NaOH + 2H2O → 

натриябериллат
кситетрагидро

42 ])OH(Be[Na
−

 + H2O; 

Ti + 2NaOH + O2  →
сплав  

натриятитанат
32 OTiNa + H2O. 
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Лучшим растворителем для титана является «царская водка»: 

3Ti + 12HCl + 4HNO3 → H2[TiCl 6] + 4NO + 8H2O. 

Cоединения MgO и Mg(OH)2 носят основной характер. Оксид магния 

частично растворяется в воде. Гидроксид магния слабо диссоциирует в рас-

творе. Be(OH)2 и Al(OH)3 практически нерастворимы в воде, но растворя-

ются одинаково хорошо как в кислотах, так и в щелочах, проявляя амфо-

терные свойства: 

Be(OH)2 + 2H+ = Be2+ + 2H2O; 

Be(OH)2 + 2OH̄  = [Be(OH)4]
2-. 

Оксиды этих металлов взаимодействуют со щелочами только при 

сплавлении: 

Al 2O3 + 2NaOH  →
сплав  

натрияалюминат
2O2NaAl + H2O. 

Характер и свойства оксидов и гидроксидов титана зависят от про-

являемой им степени окисления: 

.)OH(TiTiO)OH(TiOTi)OH(TiTiO 42

3

3

3

32

2

2

2 ++++

 
         основные                     слабо основные                амфотерные 

Получают все эти нерастворимые в воде основания реакцией обмена 

соли со щелочью: 

Ti(SO4)2 + 4NaOH = Ti(OH)4 + 2Na2SO4. 

Соли всех четырех металлов подвержены гидролизу, как соли, обра-

зованные слабыми основаниями: 

2BeSO4 + 2H2O � (BeOH)2SO4 + H2SO4; 

Be2+ + H2O � BeOH+ + H+,  pH < 7; 

Al 3+ + H2O � AlOH2+ + H+; 

Ti(SO4)2 + H2O � 
титаниласульфат

424 .SOHTiOSO +  
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Соли титана в низших степенях окисления могут быть восстановите-

лями: 

Ti2(SO4)3 + H2SO4 = 2Ti(SO4)2 + H2
0 ↑; 

Ti3+ – e = Ti4+          2 

2H+ + 2e = H2      1, 

а в максимальной степени окисления – слабыми окислителями: 

2Ti(SO4)2 + Zn0 → Ti2(SO4)3 + ZnSO4; 

Ti4+ + e = Ti3+             2 

Zn0 –  2e = Zn2+    1. 

Ионы остальных металлов могут проявлять свою окислительную 

функцию только под действием электрического тока в процессе их получе-

ния из руд (катодное восстановление из расплава). 

 

19.2. Экспериментальная часть 

19.2.1. Приборы и реактивы 
 

Растворы солей: BeSO4, MgSO4, Al2(SO4)3, Ti(SO4)2 или TiCl4. Кри-

сталлы солей: Al2(SO4)3, AlCl3, MgSO4 или MgCl2, BeSO4. Растворы щело-

чей: NaOH (2н или 40%-ный). Растворы кислот: HCl (2н), HNO3(конц.). Ин-

дикатор – раствор лакмуса. Металлы: Mg, Al (гранулы), Mg, Al, Ti (образцы 

сплавов). 

 

19.2.2. Действие кислот и щелочей на алюминий 

 

Поместить в три пробирки по 2 гранулы алюминия и добавить в од-

ну из них 40%-й раствор NaOH, во вторую – разбавленную HCl, в третью – 

концентрированную HNO3. Пробирки с растворами нагреть под тягой. 

Наблюдать, в каком случае реакция идет, а в каком – нет. Объяснить меха-

низм реакции алюминия со щелочью. Написать уравнения реакций. 
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19.2.3. Получение и свойства гидроксидов бериллия, 

 магния, алюминия и титана (IV) 
 

В четыре пробирки налить по 5-7 капель растворов солей BeSO4, 

MgSO4, Al2(SO4)3 и Ti(SO4)2.В каждую добавить по несколько капель 2н 

раствора щелочи до выпадения осадков. Затем разлить отдельно каждый из 

образовавшихся гидроксидов в две пробирки. В одну добавить концентри-

рованный раствор сильной кислоты, в другую – 40%-й раствор щелочи. 

Наблюдать, в каких случаях осадок растворился в обеих пробирках. Сде-

лать вывод о характере каждого из четырех гидроксидов. Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

19.2.4. Гидролиз солей легких конструкционных металлов 
 

В пять пробирок налить по 2 мл дистиллированной воды и добавить 

в каждую по 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса. В четыре из них 

внести по 2-3 кристаллика соли бериллия, магния, алюминия, титана (или 

влить концентрированные растворы). Пятая пробирка служит для сравнения 

окрасок. Пробирку с солью титана (IV) прокипятить. Как изменилась окрас-

ка лакмуса в каждой из пробирок? Написать молекулярное и ионное урав-

нения реакций гидролиза солей. 

 

19.2.5. Окислительно-восстановительные свойства  

соединений титана (III) и (IV) 
 

В пробирку с раствором TiCl4 в концентрированной HCl внести ку-

сочек цинка и наблюдать появление через некоторое время фиолетовой 

окраски, свойственной ионам Ti3+. Происходит реакция: 

2TiCl4    + 3Zn + 4HCl  →   2TiCl3   + 3ZnCl2 + 2H2. 

бесцветный                            фиолетовый 

Определить, какие элементы изменили степень окисления, уравнять 

схему реакции. Какова роль соединения Ti(IV) в данном процессе? 
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Фиолетовый раствор TiCl3 перелить в другую пробирку и наблюдать 

его постепенное обесцвечивание вследствие реакции: 

4TiCl3 + 2H2O + O2 → 4TiOHCl3. 

Уравнять, объяснить функцию соединения Ti(III). 

19.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

19.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схему электролиза расплавов BeCl2, MgCl2, Al2O3. Ка-

ково практическое значение этих процессов ? 

2. Описать способы получения ферротитана, чистого титана и тита-

на высокой степени чистоты. Где применяется этот металл и другие легкие 

конструкционные металлы ? 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Be + NaOH + H2O → ; Ti + HNO3 + HF → ; 

Be + KOH → ; TiCl3 + FeCl3 → ; 

TiO2 + Mg → ; TiCl3 + K2Cr2O7 + HCl → ; 

MgCl2 + H2O → ; Ti2(SO4)3 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

TiCl4 + H2O → ; TiCl3 + O2 + H2O → ; 

Mg + HNO3 → ; 
            1:20 

Ti(SO4)2 + H2 → . 

4. Сколько алюминия получится при электролизе 1 т глинозема, со-

держащего 94,5 % Al2O3? Какова продолжительность электролиза при силе 

тока в 30000 А? 
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20. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  19* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ХРОМА И МАРГАНЦА 
 

Цель работы: ознакомиться с химическими свойствами хрома, мар-

ганца и их важнейших соединений. 
 

20.1. Краткие теоретические сведения 

К тяжелым конструкционным металлам относятся хром, марганец, 

железо, кобальт, никель, медь, цинк и другие металлы и сплавы на их осно-

ве, плотность которых больше 5·10+3 кг/м3. 

Рассмотрим свойства хрома и марганца. Физические константы по-

мещены в табл.11. 

Таблица 11 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мента 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 
при-
роде, 
мас.% 

24 Cr …3d54s1 +2,+3,+6 652 -0,91 0,127 7,20 2123 6·10-3 

25 Mn …3d54s2 
+2,+3, 

+4,+6,+7 
717 -1,17 0,13 7,21 1520 8·10-2 

При обычной температуре эти металлы взаимодействуют с кислоро-

дом воздуха с образованием защитной пленки оксида. При повышенной 

температуре марганец обладает большим сродством к кислороду. Он ис-

пользуется при плавке стали как «раскислитель», т.е. для удаления из нее 

кислорода. Хром при нагревании окисляется медленнее, но в виде порошка 

горит в кислороде, образуя Cr2O3. В расплаве эти металлы проявляют срод-

ство к сере, азоту, углероду. При повышении температуры марганец реаги-

рует с галогенами, хром реагирует с фтором, хромом, бромом и иодом на 

холоде. 

Марганец и хром образуют с кислородом ряд оксидов: 

Mn, Mn2O3 

CrO 

MnO2 

Cr2O3 

(MnO3)Mn2O7 

CrO3 
основные оксиды амфотерные оксиды кислотные оксиды 
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Порошкообразные металлы при нагревании реагируют с водой: 

Mn + 2H2O = Mn(OH)2 + H2; 

2Cr + 3H2O = Cr2O3 + 3H2. 

С кислотами типа соляной и разбавленной серной (1:1, 2н р-р) ме-

таллы реагируют, вытесняя водород: 

Mn + 2HCl = MnCl2 + H2; 

2Cr + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2. 

В кислотах, анионы которых являются окислителями, (H2SO4конц. и 

HNO3) хром пассивируется, а марганец растворяется, образуя ионы Mn2+: 

2Сr + 6HNO3  =  Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O; 
конц.      пленка 

2Cr + 3H2SO4 = Cr2O3 + 3SO2 + 3H2O; 
конц. 

Mn + 4HNO3 = Mn(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

Mn + 2H2SO4 = MnSO4 + SO2 + 2H2O; 
                                                       

конц. 

3Mn + 8HNO = 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
                                1:1 

С водными растворами щелочей металлы не реагируют. 

Химический характер гидроксидов соответствует характеру оксидов, 

Mn(OH)2 и Cr(OH)2 практически нерастворимы в воде, но растворимы в 

кислотах: 

Mn(OH)2 + 2HCl = MnCl2 + 2H2O; 

Mn(OH)2 + 2H+  =  Mn2+ + 2H2O. 

На воздухе Mn(OH)2 постепенно буреет вследствие окисления кис-

лородом: 

4Mn(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Mn(OH)3; 
бурый 

4Mn(OH)3 + O2 = 4Mn(OH)2O + 2H2O. 
коричневый 
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Гидроксид хрома (III) проявляет амфотерные свойства, растворяясь в 

кислотах и щелочах: 

Cr(OH)3 + 3HCl  =  CrCl3 + 3H2O; 

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]. 
гидроксохромат(III)  

натрия 

Гидроксид марганца (IV) Mn(OH)4 – амфотерный гидроксид, даю-

щий два типа солей: MnCl4 (неустойчивый), Mn(SO4)2 (более устойчивый) и 

манганиты – соли марганцоватистой кислоты H4MnO4. Манганиты получа-

ют при сплавлении MnO2 с основными оксидами: 

MnO2 + 2CaO = Ca2MnO4. 

Соли марганцоватой кислоты H2MnO4 образуются при сплавлении 

MnO2 со щелочами в присутствии окислителя (кислорода): 

2MnO2 + O2 + 4KOH = 2K2MnO4 + 2H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) могут быть восстановителями: 

2NaCrO2 + 3Cl2 + 8NaOH = 2Na2CrO4 + 6NaCl + 4H2O; 

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2O. 

Соли хрома (VI) и марганца (VII) могут быть только окислителями: 

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3So + 7H2O; 

2KMnO4+5Na2SO3+3H2SO4  →
<7pH

2MnSO4+ 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O; 

2KMnO4 + 3Na2SO3 + 3H2O  →
=7pH

 2MnO(OH)2 + 3Na2SO4 + 2KOH; 

2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH  →
>7pH

 2K2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 

Соли марганца (II) и хрома (III) подвергаются гидролизу, как соли, 

образованные слабыми основаниями. 

Соли хромовой кислоты H2CrO4 устойчивы только в щелочной сре-

де, а двухромовой кислоты H2Cr2O7 – только в кислой среде: 
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2K2CrO4 + H2SO4 = K2Cr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                          оранжевый 

;OHOCrH2CrO2 2
2
72

2
4 +=+ −+−  

K2Cr2O7 + 2KOH = 2K2CrO4 + H2O; 
оранжевый                      желтый

 

.OHCrOOH2OCr 2
2
4

2
72 +=+ −−−  

 

20.2. Экспериментальная часть 
 

20.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: Cr2(SO4)3, K2Cr2O7, KMnO4, MnSO4; сухие вещества: 

FeSO4, Na2SO3, NaNO2, PbO2; растворы щелочей: NaOH (2 н и 40 %), КОН 

(40%); растворы кислот: H2SO4 (1:1), HNO3 (конц.); раствор перекиси водо-

рода H2O2 (3 %). 

 

20.2.2. Получение и свойства гидроксида хрома (III) 

 

Налить в две пробирки по 5-7 капель раствора соли хрома (III) и 

прибавить по каплям раствор NaOH (2н) до образования серо-зеленого 

осадка. В первую добавить избыток H2SO4 (1:1), во вторую – раствор NaOH 

(40%). Сделать вывод о характере гидроксида хрома (III). Написать молеку-

лярные и ионные уравнения реакций. 
 

20.2.3. Окисление хромита 
 

Налить в пробирку 5-7 капель раствора соли хрома (III) и прибавить 

к нему раствор NaOH (40%) в избытке до растворения выпавшего осадка 

(заметить цвет полученного раствора). К полученному раствору прилить 

3%-й раствор перекиси водорода Н2О2, нагреть пробирку и наблюдать пере-

ход зеленой окраски хромита в желтый цвет хромата. 
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20.2.4. Окислительные свойства дихроматов 

 

В три пробирки налить по 5-7 капель раствора дихромата калия 

K2Cr2O7 и такой же объем раствора серной кислоты H2SO4 (1:1). В первую 

прилить 4-5 капель свежеприготовленного раствора соли железа (II), во 

вторую – свежеприготовленный раствор сульфита натрия Na2SO3, в третью 

– свежеприготовленный раствор нитрита натрия NaNO2. Наблюдать во всех 

пробирках изменение окраски раствора из оранжевой в зеленую. Составить 

уравнение реакции, имея в виду, что окислитель – дихромат калия, а ионы 

Fe2+, −−
2

2
3 NO,SO  – восстановители.  

 

20.2.5. Окисление ионов Mn2+ в ионы MnО4¯̄̄̄ 
 
Внести в пробирку немного диоксида свинца и добавить туда же не-

сколько капель концентрированной HNO3 и одну каплю раствора MnSO4. 

Нагреть раствор и наблюдать появление ионов −
4MnO . 

PbO2 + HNO3 + MnSO4 → HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4 + H2O. 

Уравнять, объяснить роль соединения марганца (II). 

 

20.2.6. Окисление ионами MnО4¯  ¯  ¯  ¯  в кислом, нейтральном 

и щелочном растворах 

 

Налить в три пробирки по 5-7 капель раствора перманганата калия 

KMnO4. В первую добавить 5-7 капель раствора H2SO4 (1:1), во вторую – 5-

7 капель дистиллированной воды, в третью – 5-7 капель КОН (40%). 

Во все три пробирки прибавлять по каплям свежеприготовленный 

раствор сульфита натрия Na2SO3 до изменения окраски раствора. 

Составить уравнения реакций, имея в виду, что ионы −2
3SO  превра-

щается в ионы −2
4SO . Какова роль KMnO4 ? 
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20.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

20.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить уравнения следующих реакций: 

Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; 

Cr2O3 + KNO3 + KOH   →
сплавление  ; 

K2Cr2O7 + HCl  → ; 

K2Cr2O7 + H2SO4 + KI → ; 

MnO2 + KNO3 + KOH → ; 

KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; 

KMnO4 + NaNO2 + H2O → . 

2. На окисление 100 мл раствора FeSO4 пошло 20 мл 0,12 н раствора 

перманганата калия. Вычислить, сколько граммов железа содержалось в 

растворе. 

3. Какой объем хлора (при 17 оС и 745 мм рт.ст.) выделится при взаи-

модействии соляной кислоты с 1 кг MnO2 ? 

4. Сколько граммов K2Cr2O7 и сколько миллилитров 39%-го раствора 

HCl (ρ = 1,2 г/см3) следует взять, чтобы с помощью выделившегося хлора 

окислить 0,1 моль FeCl2 в FeCl3 ? 
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21. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  20* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  

ТЯЖЕЛЫХ КОНСТРУКЦИОННЫХ МАТЕРИАЛОВ 
 

Цель работы: продолжить изучение свойств тяжелых металлов на 

примере элементов семейства железа, а также подгруппы меди и цинка. 
 

21.1. Краткие теоретические сведения 

Физические константы металлов помещены в табл.12. 

Таблица 12 

№ 
п/п 

Сим-
вол 
эле-
мен-
та 

Валент-
ные 

электро-
ны 

Степень 
окисле-
ния 

I, 
кДж/моль 

o
Me|Me nE

+

 

Rат, 
нм 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

В 

при-
роде 
мас.% 

26 Fe …3d64s2 +2,+3,+6 762 -0,44 0,124 7,86 1812 4,0 

29 Cu …3d104s1 +1, +2 745 +0,34 0,128 8,96 1356 10-2 

30 Zn …4s2 +2 906 -0,76 0,137 7,13 692,4 10-2 

Общим свойством данных металлов является их инертность по от-

ношению к кислороду при обычных условиях. При повышении температу-

ры металлы сгорают, образуя оксиды: Fe2O3, CuO, ZnO. При повышении 

температуры металлы взаимодействуют с хлором, образуя соли: FeCl3, 

CuCl2, ZnCl2. В расплаве железо проявляет большое сродство к углероду, 

сере, кремнию, фосфору; медь и цинк – к сере. 

С водой при повышении температуры реагируют только железо и 

цинк: 

Zn + 2H2O   →
o100  Zn(OH)2 + H2; 

3Fe + 4H2O   →
o800  Fe3O4 + 4H2. 

Если в воде содержатся растворенный кислород и диоксид углерода, 

медь окисляется: 

2Cu + H2O + O2 + CO2 = (CuOH)2CO3. 
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С кислотами типа соляной и разбавленной серной реагируют железо 

и цинк с выделением водорода: 

Zn + 2HCl →  ZnCl2 + H2; 

Fe + H2SO4 → FeSO4 + H2. 
        разб. 

В HNO3 и H2SO4(конц.) железо пассивируется в обычных условиях, 

но при нагревании растворяется: 

Fe + 4HNO3 →
ot  Fe(NO3)3 + NO + 2H2O; 

конц. 

2Fe + 6H2SO4 →
ot  Fe2(SO4)3 + 3SO2 + H2O; 

конц. 

4Fe + 10HNO3 →
ot  4Fe(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O. 

оч.разб. 
Медь растворяется при обычных условиях в азотной и серной концен-

трированной кислотах: 

Cu + 4HNO3 → Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
конц. 

3Cu + 8HNO3 → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 
разб. 

Cu + 2H2SO4 → CuSO4 + SO2 + 2H2O. 
конц. 

Реагируя с азотной и серной концентрированной кислотой, цинк 

восстанавливает азотную концентрированную кислоту до NO, разбавлен-

ную азотную – до NH4NO3, ион −2
4SO  может быть восстановлен до SO2 (при 

обычной температуре), до S (при слабом нагревании) и до H2S (при кипяче-

нии раствора). 

Цинк реагирует с водным раствором щелочи: 

Zn + 2NaOH + 2H2O   →   Na2[Zn(OH)4]    + H2. 
тетрагидроксоцинкат  

натрия 
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Соединения FeO и Fe(OH)2 носят оснόвный характер, растворяясь 

только в кислотах: 

Fe(OH)2 + 2HCl → FeCl2 + 2H2О; 

Fe(OH)2 + 2H+ → Fe2+ + 2H2O. 

Гидроксид железа (II) легко окисляется кислородом воздуха: 

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O → 4Fe(OH)3. 

Гидроксид железа (III) и гидроксид меди имеют слабо выраженный 

амфотерный характер: 

3Fe(OH)3 + 3H2SO4 → Fe2(SO4)3 + 6H2O; 

2Fe(OH)3 + 6H+ → 2Fe3+ + 6H2O; 

Fe(OH)3 + NaOH   →
сплавление   NaFeO2  + 2H2O; 

феррит натрия
 

Cu(OH)2 + 2HCl → CuCl2 + H2O; 

Cu(OH)2 + 2NaOH → Na2[Cu(OH)4]. 
тетрагидроксокупрат  

натрия 

Гидроксид цинка одинаково хорошо растворяется как в кислотах, так 

и в щелочах. 

Соли всех металлов подвергаются гидролизу, как соли, образован-

ные слабыми основаниями: 

Fe3+ + H2O  �  FeOH2+ + H+,    pH < 7; 

Zn2+ + H2O  �  ZnOH+ + H+,    pH < 7. 

Соли железа и меди в минимальных степенях окисления могут быть 

восстановителями: 

6FeSO4 + K2Cr2O7 + 7H2SO4 → 3Fe2(SO4)3 + K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 7H2O, 

а в максимальных степенях окисления – окислителями: 

2FeCl3 + 2KI  �  2FeCl2 + 2KCl + I2. 

Ионы Fe2+ и Fe3+ образуют устойчивые комплексы в растворах, со-

держащих избыток цианид-ионов: 



 122

FeSO4 + 6KCN   →   K4[Fe(CN)6]↓   + K2SO4; 
гексацианоферрат(II) калия 

(желтая кровяная соль) 

FeCl3 + 6KCN   →   K3[Fe(CN)6]↓ + 3KCl. 
гексацианоферрат(III) калия 

(красная кровяная соль)
 

Желтая кровяная соль является реактивом на ион железа Fe3+: 

4Fe3+ + 3[Fe(CN)6]4-  →  Fe4[Fe(CN)6]3 ↓. 
берлинская лазурь

 

Красная кровяная соль является реактивом на ион железа Fe2+: 

3Fe2+ + 2[Fe(CN)6]3-  →  Fe3[Fe(CN)6]2 ↓. 
турнбулева синь 

Ионы Cu2+ и Zn2+ образуют устойчивые комплексы в средах с избыт-

ком аммиака NH3 и цианид-ионов: 

Cu2+ + 4NH3  →  [Cu(NH3)4]
2+,           Кн = 5·10-14; 

Zn2+ + 4CN̄   →  [Zn(CN)4]
2-,            Кн = 2·10-17; 

Zn2+ + 4NH3  →  [Zn(NH3)4]
2+,           Кн = 4·10-19. 

 

21.2. Экспериментальная часть 
 

21.2.1. Приборы и реактивы 

 

Растворы солей: FeSO4, K3[Fe(CN)6], FeCl3, K4[Fe(CN)6], CuSO4, 

ZnSO4; растворы кислот: H2SO4 (1:1), HCl (1:1), HNO3 (1:1), H3PO4 (2 н); 

растворы щелочей: NaOH (2 н), NH4OH (25 %); металлы: Fe, образец сплава 

меди. 
 

21.2.2. Действие кислот на железо 
 

Поместить в 4 пробирки по несколько крупинок железа и добавить в 

первую разбавленной серной кислоты (1:1), во вторую – разбавленной со-

ляной кислоты (1:1), в третью – разбавленной фосфорной кислоты (2 н), в 

четвертую – разбавленной азотной кислоты (1:1). В какой из пробирок 

наблюдается более быстрая реакция? Написать уравнения реакций. 
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21.2.3. Получение гидроксида железа (II) 
 
Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли железа (II) и добавить 

равный объем раствора щелочи NaOH (2 н). Наблюдать выпадение осадка. 

Написать уравнение реакций. 

 

21.2.4. Окисление гидроксида железа (II) в гидроксид железа (III) 
 

Гидроксид железа (II), полученный в п.21.2.3, слегка нагреть. Изме-

нилась ли окраска в пробирке? Объяснить происшедшие изменения, напи-

сать уравнение реакции. 
 

21.2.5. Комплексные соединения железа 
 

а) Получение берлинской лазури 

К 2-3 каплям раствора соли железа (III) добавить каплю кислоты, не-

сколько капель дистиллированной воды и каплю раствора желтой кровяной 

соли K4[Fe(CN)6]. 

б) Получение турнбулевой сини 

В пробирке растворить несколько кристалликов сульфата железа (II) 

и добавить 1-2 капли раствора красной кровяной соли K3[Fe(CN)6]. Соста-

вить уравнения реакций. Проверить, как действует раствор K3[Fe(CN)6] на 

ионы Fe3+. 

21.2.6. Получение и свойства дигидроксида меди 
 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли меди CuSO4 и добавить 

такой же объем раствора щелочи. Нагреть содержимое пробирки. Сделать 

вывод о термической устойчивости дигидроксида меди. Написать уравне-

ния реакций. 
 

21.2.7. Обнаружение меди в сплавах 
 

Очистить поверхность металлического образца наждаком, промыть 

водой, обсушить фильтровальной бумагой и нанести на образец 1 каплю 
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концентрированной HNO3. Через минуту нанести на то же место несколько 

капель водного раствора аммиака. Синяя окраска раствора указывает на 

присутствие меди в сплавах. Составить уравнения проделанных реакций. 

21.2.8. Свойства гидроксида цинка 
 

Налить в пробирку 1-2 мл раствора соли цинка ZnSO4 и по каплям 

добавить раствор NaOH (2 н). Полученный осадок гидроксида цинка рас-

пределить в две пробирки. В одну из них добавить избыток раствора щело-

чи NaOH (40 %), в другую – избыток раствора кислоты H2SO4 (1:1). Напи-

сать молекулярные и ионные уравнения реакций. 
 

21.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

21.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить схемы электролиза растворов CuCl2, ZnSO4, CuSO4 на 

угольных электродах, электролиз растворов CuCl2 и  CuSO4 на медном ано-

де. Каково практическое значение этих процессов? 

2. Вычислить ЭДС и определить направление тока во внешней цепи 

для гальванических элементов: 

а) Zn/ZnSO4 (1 моль/л)//FeSO4 (0,1 моль/л)/Fe; 

б) Cu/Cu(NO3)2 (1 моль/л)//AgNO3 (0,1 моль/л)/Ag. 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

Cu + H2SO4 + H2O2  → ; 

Zn + H2SO4 + KMnO4  → ; 

FeSO4 + KMnO4 + H2SO4  → ; 

Fe2O3 + KNO3 + KOH  → ; 
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Fe2O3 + KClO3 + KOH  → ; 

Zn → ZnSO4 → Zn(OH)2 → [Zn(NH3)4]
2+. 

4. Какое количество  технического  цинка,  содержащего 96 % Zn,  и 

27 %-го раствора HCl должны прореагировать для получения 1 т 45 %-го 

раствора хлорида цинка? 

5. Какой объем 8 н раствора KOH способен прореагировать с 250 г 

оксида цинка, содержащего 18,6 % примесей, не растворяющихся в едких 

щелочах ? 
 

22. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  21* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕКТРОТЕХНИЧЕСКИХ 

МАТЕРИАЛОВ 

Цель работы: получить представление о химической устойчивости 

металлов, используемых в качестве электротехнических материалов. 
 

22.1. Краткие теоретические сведения 
 

К электротехническим металлам относят медь, серебро, золото, ще-

лочные металлы, алюминий, элементы семейства железа. 

Важнейшими свойствами, обуславливающими применение данных 

металлов в электротехнике, в радиотехнике, в электронике, явились их вы-

сокая электропроводность или необычные магнитные свойства. Если при-

нять электропроводность ртути условно за единицу, то электропроводность 

Ag – 59; Cu – 56,9; Au – 39; Al – 36; Fe – 9,8; Pb – 4,6; Ge – 0,001. Ценными 

для электротехники являются свойства фотоэлектронной эмиссии, харак-

терные для щелочных металлов, и ферромагнитные свойства Fe, Co, Ni, Cr. 

По химическим свойствам данные металлы очень различны: от са-

мых активных и коррозионно-неустойчивых щелочных металлов до хими-

чески инертных (благородных и полублагородных) – серебра, золота, меди. 

Особенности химических свойств Fe, Co, Ni, Cu изложены в разд. 21, Al – в 

разд. 19. 



 126

22.1.1. Свойства металлов I группы главной подгруппы 
 

Рассмотрим некоторые химические свойства щелочных металлов. На 

воздухе металлы хранить нельзя, так как они окисляются с образованием 

рыхлых оксидов:  

4Na + O2 = 2Na2O, 

а при нагревании горят с образованием пероксидов: Na2O2, K2O2. Энергично 

взаимодействуют щелочные металлы и с другими неметаллами, образуя со-

ли. Обладая высокими отрицательными электродными потенциалами, они 

бурно реагируют с водой: 

2Me + 2H2O = 2MeOH + H2, 

а с кислотами реагируют со взрывом. 

Соединения щелочных металлов отличаются большой долей ионной 

связи, а поэтому оксиды и гидроксиды носят ярко выраженный оснόвный 

характер (щелочной): 

Na2О + H2O = 2Na+ + 2OH̄ ; 

Na2O2 + 2H2O = 2Na+ + 2OH̄  + H2O2. 

Соли щелочных металлов и слабых кислот подвержены гидролизу: 

K2S + H2O � KHS + KOH;      S2- + H2O � HS̄  + OH̄ ,     pH > 7. 

 

22.1.2. Свойства металлов I группы побочной подгруппы 

 

По химическим свойствам стоящие в одной группе со щелочными 

металлами, но в побочной подгруппе, элементы серебро и золото отличают-

ся высокой устойчивостью на воздухе и в агрессивных средах. Серебро при 

длительном хранении может потемнеть на воздухе в присутствии сероводо-

рода: 

4Ag + 2H2S + O2 =  2Ag2S  + 2H2O. 
черный  
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Растворителями серебра могут быть концентрированные азотная и 

серная кислоты: 

Ag + 2HNO3 = AgNO3 + NO2 + H2O; 

2Ag + 2H2SO4 = Ag2SO4 + SO2 + 2H2O. 

Золото хорошо растворяется в «царской водке»: 

Au + 3HCl + HNO3 = AuCl3 + NO + 2H2O. 

В горнодобывающей промышленности серебро и золото извлекают 

из горных пород, где они находятся в виде микровкраплений, используя их 

способности растворяться в растворе цианида калия (метод Багратиона): 

4Ag + 8KCN + O2 + 2H2O = 4K[Ag(CN)2] + 4KOH. 

 

22.2. Экспериментальная часть 
 

22.2.1. Приборы и реактивы 
 

Спиртовка, фарфоровый тигель, щипцы тигельные, микрошпатель, 

натрий металлический, железо, алюминий, H2SO4 (конц.), крахмальный 

клейстер, сухие соли Na2CO3 и NaHCO3; HNO3 (конц.), NH4OH (конц.), 

HNO3 (1:1), H2SO4 (2 н), HCl (2 н), HNO3 (2 н), NaOH (2 н), KCNS (0,01 н), 

FeCl3 или Fe2(SO4)3, AlCl3 или Al2(SO4)3, K3[Fe(CN)6[, K4[Fe(CN)6], KI, соль 

Мора, лакмус, 3 %-й раствор H2O2, CuSO4. 
 

22.2.2. Получение пероксида натрия 
 

Взять пинцетом маленький кусочек натрия, осушить его фильтро-

вальной бумагой от керосина, поместить в фарфоровый тигель. Тигель 

взять щипцами и нагреть, дать металлу полностью сгореть. Затем охладить 

полученное вещество и растворить в тигле в 10 каплях воды. Убедиться в 

образовании пероксида, для чего добавить в тигель по две капли раствора 

иодида калия и 2 н серной кислоты и одну каплю раствора крахмального 

клейстера. Какое вещество окрашивает раствор в синий цвет? Записать 

уравнения реакций. Как получить оксиды щелочных металлов? 
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22.2.3. Взаимодействие меди с кислотами 

 

Поместить в пробирку кусочек медной стружки и подействовать на 

нее 5-6 каплями разбавленной H2SO4. Наблюдается ли изменение? Приба-

вить в пробирку 2-3 капли 3%-го раствора Н2О2 и слегка встряхнуть ее. По-

чему раствор окрашивается в голубой цвет? Налить в три пробирки по 5-6 

капель кислот: конц. H2SO4,  конц. HNO3 и разб. HNO3. В каждую пробирку 

внести кусочки медной стружки. Первую пробирку осторожно нагреть. Что 

наблюдается в каждой пробирке? Написать уравнения реакций. Опыт про-

водить в вытяжном шкафу! 

 

22.2.4. Получение комплексного соединения меди 

 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора CuSO4 и по каплям прибав-

лять концентрированный раствор аммиака. Наблюдать образование и рас-

творение осадка (CuOH)2SO4 вследствие образования комплексных ионов 

[Cu(NH3)4]
2+. Составить уравнения реакций. 

 

22.2.5. Взаимодействие железа с кислотами 

 

Налить в четыре пробирки по 5 капель кислот: 2 н HCl, 2 н H2SO4, 

конц. H2SO4 (плотность 1,84 г/см3), 2 н HNO3. В каждую пробирку внести 

кусочек железной стружки. Пробирку с концентрированной серной кисло-

той нагреть. Затем добавить во все растворы по капле 0,01 н раствора рода-

нида калия. В каких пробирках образовались ионы Fe3+? 

Чем объясняется, что при взаимодействии железа с серной кислотой 

разной концентрации образуются ионы железа различной степени окисле-

ния? Записать уравнения реакций растворения железа в различных кисло-

тах. 
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22.2.6. Взаимодействие алюминия с кислотами и щелочами 

 

В четыре пробирки положить по кусочку металлического алюминия 

и добавить по 10-15 капель: в первую – 2 н раствора соляной кислоты, во 

вторую – 2 н раствора серной кислоты, в третью – концентрированной сер-

ной кислоты (плотность 1,84 г/см3) и в четвертую – 2 н раствора NaOH. 

Сравнить активность взаимодействия алюминия с соляной и серной 

кислотами на холоде. Подогреть пробирки с разбавленными кислотами. По 

запаху установить, какой газ выделяется при взаимодействии алюминия с 

концентрированной серной кислотой на холоде. Осторожно нагреть про-

бирку. Наблюдать появление мути (выделение свободной серы). Написать 

уравнения соответствующих реакций. 

 

22.2.7. Гидролиз солей алюминия и натрия 

 

В пробирку с нейтральным раствором лакмуса (8-10 капель) доба-

вить 1-2 капли раствора соли алюминия. Отметить изменение окраски лак-

муса и написать молекулярное и ионное уравнения первой ступени гидро-

лиза. Почему гидролиз данной соли не идет до конца? Какие продукты по-

лучаются в результате реакции? Как можно уменьшить и усилить гидролиз 

этой соли? 

Налить в три пробирки 6-7 капель дистиллированной воды. В каж-

дую из них добавить такое же количество нейтрального раствора лакмуса. В 

одну пробирку внести 1 микрошпатель карбоната натрия Na2CO3, в другую 

– гидрокарбоната натрия NaHCO3. Третью пробирку оставить для сравне-

ния. 

Сравнить окраску лакмуса в растворах солей с его окраской в треть-

ей пробирке. Какая среда в растворе карбоната и гидрокарбоната натрия? 

Написать ионные и молекулярные уравнения реакций. 
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22.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

22.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Написать электронные формулы атомов лития, цезия, кобальта, 

алюминия. 

2. Написать примеры двух реакций, в которых атом калия является 

восстановителем. Могут ли атомы щелочных металлов быть окислителями? 

3. В результате каких реакций можно получить гидроксид алюминия: 

а) из металлического алюминия; 

б) из корунда? 

Написать соответствующие уравнения. 

4. Какой из ионов – Fe2+, Co2+ или Ni2+ – является более сильным вос-

становителем? Привести примеры реакций, в которых проявляется это раз-

личие. 

5. Как получить из металлического железа: 

а) соль железа (II); 

б) соль железа (III) ? 

Написать уравнения реакций. 

6. Написать молекулярные и ионные уравнения гидролиза солей: K2S, 

FeSO4, FeCl3. 

7. Как перевести соль железа (II) в соль железа (III)? Как осуществить 

обратный переход? 

8. Дописать уравнения реакций и подобрать коэффициенты: 

а) Na2O2 + KI + H2SO4 → ; 

б) FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 → ; 

в) Al + HNO3  → . 
              1:1 
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23. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 22* 

ОСНОВНЫЕ ТИПЫ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
 

Цель работы: ознакомиться с важнейшими типами химических реак-
ций. 

 

23.1. Краткие теоретические сведения 
 

Химические реакции классифицируют по различным признакам. 

1. По изменению числа исходных и конечных веществ различают: 

а) реакции соединения, в результате которых из нескольких веществ обра-

зуется одно новое вещество: 

PbO + H2O + CO2 = Pb(HCO3)2 + Q; 

б) реакции разложения, в результате которых из одного вещества об-

разуются несколько новых веществ: 

Cu2(OH)2CO3 �  2CuO + H2O + CO2 – Q; 

в) реакции замещения, в результате которых атомы простого вещества 

замещают атомы в молекулах сложных веществ: 

2KI + Cl2 = I2 + 2KCl; 

г) реакции обмена, в результате которых молекулы двух веществ об-

мениваются своими частями: 

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3↓ + 3NaCl. 

2. По признаку выделения или поглощения теплоты реакции делят на: 

а) экзотермические – с выделением энергии (+Q); 

б) эндотермические – с поглощением энергии (-Q). 

3. По признаку обратимости выделяют: 

а) обратимые реакции – протекающие в двух взаимно противополож-

ных направлениях: 

3H2 + N2 � 2NH3 + 92 кДж; 

–––––––––––––––––––––––– 

* Лабораторные работы 22-38 предназначены для студентов метал-

лургических специальностей 
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б) необратимые реакции – протекающие до полного превращения мо-

лекул исходных веществ в молекулы конечных продуктов. Признаки – вы-

падение осадка, выделение газа, образование слабого электролита: 

Ba2+ + −2
4SO  = BaSO4↓; 

H+ + OH¯  = H2O; 

2H+ + S2- = H2S↑. 

4. По признаку изменения степени окисления атомов, входящих в со-

став реагирующих веществ, течение реакции происходит: 

а) без изменения степени окисления: 

;OH3POKHOK3POH
21

2

251

43

121251

43

−+−+++−+−++

+=+  

б) с изменением степени окисления: 

21

2

22

23
252251

3
o .OH4NO2)ON(Cu3HNO8Cu3

−+−+−++−++

++=+  

23.2. Экспериментальная часть 

23.2.1. Приборы и реактивы 

Технические весы с разновесами, горелка, ступка, штатив с пробир-

ками, пробирка с пробкой и газоотводной трубкой, стеклянная палочка; же-

лезо (опилки), железный гвоздь, сера (порошок), малахит, наждачная бума-

га, известковая вода, растворы CuSO4, BaCl2, Na2SO4. 
 

23.2.2. Реакция соединения 
 

На технохимических  весах взвесить (с точностью до 0,1 г) 4 г серы и 

7 г мелких железных опилок. Тщательно перемешать их в ступке. Получен-

ную смесь всыпать в пробирку, укрепить пробирку вертикально в штативе и 

затем сильно подогреть в одном месте у дна. Как только смесь начнет рас-

каляться, горелку отставить. Написать уравнение реакции. 

 

 



 133

23.2.3. Реакция разложения 
 

Положить в пробирку немного зеленого порошка основного карбона-

та меди. Закрыть пробкой с газоотводной трубкой, укрепить горизонтально 

в штативе и опустить газоотводную трубку в известковую воду. 

Как изменяется цвет порошка, прозрачность раствора известковой во-

ды, какие изменения на стенках пробирки? Написать уравнения химических 

реакций. 
 

23.2.4. Реакция обмена 
 

Налить в пробирку раствор хлористого бария и прибавить к нему рас-

твор сульфата натрия. По какому признаку можно сделать вывод, что реак-

ция обмена прошла? Написать молекулярное и ионное уравнения реакции. 
 

23.2.5. Реакция замещения 
 

Налить в пробирку раствор медного купороса. Опустить очищенный 

железный гвоздь. Через некоторое время вынуть гвоздь и наблюдать изме-

нения, происшедшие с ним. Составить уравнение. 

 

23.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

23.4. Упражнения для самостоятельной работы 
 

Дописать уравнения реакций и определить тип реакции: 

CaCl2 + Na3PO4  → ; CaO + CO2 → ; 

KOH + H2SO4 → ; CO + O2 → ; 

Fe(OH)3 →
ot ; Fe + H2O  →

ot ; 

CuO + H2 → ; NaHCO3 →
ot . 
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24. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 23* 

РАСТВОРИМОСТЬ ВЕЩЕСТВ 

 

Цель работы – получить понятие о растворимости веществ в насы-

щенных и ненасыщенных растворах. 

 

24.1. Краткие теоретические сведения 

 

Растворимость – это способность веществ растворяться в том или 

ином растворителе. Мерой растворимости служит концентрация его насы-

щенного раствора. Растворимость выражают коэффициентом растворимо-

сти R, который показывает число граммов вещества, приходящихся на 100 г 

растворителя в насыщенном растворе при данной температуре. Например: 

растворимость поваренной соли при 20 оС составляет:  

36 г на 100 г воды →  C20
NaCl

o
R   = 36 г/100 г Н2О. 

Различают хорошо растворимые вещества (> 10 г вещества в 100 г 

растворителя), малорастворимые (< 1 г вещества на 100 г растворителя) и 

практически нерастворимые (< 0,01 г вещества растворяется в 100 г раство-

рителя). Обычно в полярных растворителях лучше растворяются вещества с 

ионным и ковалентным полярным типом связи. 

Процесс растворения кристаллического вещества в жидком раствори-

теле представляет собой два одновременно протекающих процесса. 

I процесс. Разрушение кристаллической решетки. При этом разруша-

ется связь между молекулами (атомами, ионами) в растворяемом веществе, 

что связано с затратой энергии (∆Нреш > 0, т.е. происходит эндотермический 

процесс). 

Энтальпия кристаллической решетки ∆Нреш – это изменение энергии 

системы в результате разделения 1 моля кристаллического вещества на от-

дельные молекулы или ионы. 
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В результате первого процесса происходит разрушение кристалла и 

распределение молекул или ионов между молекулами растворителя. 

II процесс. Взаимодействие молекул растворителя с молекулами или 

ионами растворенного вещества. При таком взаимодействии образуются 

соединения, называемые сольватами, а в случае, когда растворителем явля-

ется вода, – гидратами. 

При гидратации (сольватации) возникают связи между частицами 

растворенного вещества и растворителя, сопровождающиеся выделением 

энергии, – экзотермический процесс. Энтальпией гидратации ∆Hh называ-

ется изменение энтальпии системы в процессе растворения 1 моля вещества 

в бесконечно большом количестве воды при стандартных условиях 

(∆Нh<0).  

Энтальпия (теплота) растворения является суммой энтальпии кри-

сталлической решетки и энтальпии гидратации: 

∆Hраств = ∆Hреш + ∆Hh 

Если ∆Hh  по абсолютной величине превосходит ∆Hреш, то процесс раство-

рения сопровождается выделением тепла (∆Hраств < 0), а если ∆Hреш превос-

ходит ∆Hh по абсолютной величине, то процесс растворения эндотермиче-

ский (∆Hраств > 0). 

Процесс растворения сопровождается значительным возрастанием эн-

тропии системы (∆Sраств > 0), так как в результате равномерного распреде-

ления частиц одного вещества в другом увеличивается неупорядоченность 

системы. 

Возможность самопроизвольного протекания процесса растворения 

можно определить, вычислив изменение изобарного потенциала системы 

о
раствG∆  по уравнению Гиббса: 

. SТНG раствраств
о
раств ∆−∆=∆  
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Если изменение изобарного потенциала системы отрицательно, то 

растворение протекает. 

Растворимость веществ зависит от температуры. Растворение боль-

шинства солей сопровождается поглощением теплоты. Прилагая принцип 

Ле Шателье к равновесию: 

Кристалл + Растворитель = Насыщенный раствор ± ∆Н, 

приходим к выводу, что в тех случаях, когда вещество растворяется с по-

глощением энергии, повышение температуры приводит к увеличению его 

растворимости. В случае же экзотермического процесса растворимость с 

ростом температуры понижается. 

Зависимость между растворимостью веществ и температурой удобно 

изображать графически в виде кривых растворимости (рис.9) 

 

Рис.9. Кривые растворимости различных солей 
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Так как процесс растворения газа в жидкости сопровождается выде-

лением тепла и уменьшением объема, то согласно принципу Ле Шателье 

растворимость газа в жидкости увеличивается при повышении давления и 

при понижении температуры. 

Зависимость растворимости газа от давления выражается законом 

Генри – растворимость газа в жидкости при постоянной температуре прямо 

пропорциональна давлению: 

Х = К Р, 

где  Х – растворимость газа, мл в 1 мл жидкого растворителя; 

Р – давление; 

К – коэффициент, характеризующий природу компонентов. 
 

24.2. Экспериментальная часть 
 

24.2.1. Приборы и реактивы 
 

Электрические плитки, стаканы емкостью 150 мл, сухие пробирки, 

вата, порошкообразные Na2S2O3 и CH3COONa, пипетки. 
 

24.2.2. Получение пересыщенного раствора 
 

а) Сухую пробирку до 1/4  ее объема наполнить кристаллами тио-

сульфата натрия, прибавить 1 каплю воды, содержимое пробирки осторож-

но нагревать до растворения всей соли, опуская пробирку в стакан с горя-

чей водой. На стенках пробирки не должно быть кристалликов соли. За-

крыть пробирку ватным тампоном и медленно охладить раствор до комнат-

ной температуры. 

б) Открыть пробирку и внести в раствор маленький кристаллик («за-

травку») той же соли: происходит кристаллизация соли из пересыщенного 

раствора. Отметить разогревание раствора при кристаллизации («проба ру-

кой»). 
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24.2.3. Проведение аналогичного опыта с ацетатом натрия 

(брать 2 капли воды) 

 
Растворы с кристаллами слить в специальную склянку. Почему при 

выпадении из пересыщенного раствора твердой фазы выделяется тепло? 

Отметить в журнале сделанные наблюдения. 

Построить кривую растворимости Pb(NO3)2 и определить раствори-

мость при 37 оС, пользуясь следующими данными: 

Температура, оС 10 20 30 40 50 60 

Растворимость, г на 100 л воды 44,5 52,2 60,8 78,6 88,0 97,6 

 

24.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

24.4. Задачи для самостоятельного решения 
 

1. Выразить в процентах концентрацию насыщенного при 20 оС рас-

твора хлорида натрия. 

2. В 500 г воды растворено при нагревании 300 г хлорида аммония 

NH4Cl. Сколько граммов хлорида аммония выделится из раствора при 

охлаждении его до 15 оС? 

3. Сколько литров воды потребуется для растворения 100 г сулемы 

HgCl2 при 20 оС? 

4. Сколько граммов бертолетовой соли KClO3 выкристаллизуется из 

70 г насыщенного при 80 оС раствора, если его охладить до 10 оС? 

5. При какой температуре растворимость нитрата свинца Pb(NO3)2 и 

растворимость нитрата калия одинаковы? 

6. При какой температуре 20 %-й раствор сульфата меди будет насы-

щенным? 
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7. Определить, будет ли растворяться NaCl в стандартных условиях, 

если известно, что ∆Нреш.NaCl = 774 кДж/моль; 

∆Нh NaCl = -774 кДж/моль; 

∆Sраств.NaCl = 43,6 Дж/(моль·К). 

 

25. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 24* 
 

КОЛЛОИДНЫЕ РАСТВОРЫ 
 

Цель работы: составить представление о свойствах коллоидных рас-

творов и способах получения их. 
 

25.1. Краткие теоретические сведения 
 

Растворы представляют собой дисперсную систему, состоящую из 

мельчайших частиц вещества, равномерно распределенных в другом веще-

стве. Дисперсные системы отличаются между собой степенью дисперсно-

сти, то есть размерами распределенных частиц. В истинных растворах рас-

пределенными частицами являются молекулы и ионы растворенного веще-

ства. 

Коллоидные растворы представляют собой системы, в которых дис-

персная фаза с частицами величиной от 10-5 до 10-7 см взвешена в дисперси-

онной среде. 

По размерам частиц коллоидные растворы занимают среднее положе-

ние между грубыми взвесями и истинными растворами. Поэтому их можно 

получить либо дроблением крупных частиц (дисперсионные методы), либо 

конденсацией молекул в коллоидные частицы (конденсационные методы). 

Наименьшее количество коллоидного вещества, способное к самостоятель-

ному существованию и определяющее все основные свойства коллоидной 

системы, называется мицеллой. В состав мицеллы входят: 1) ядро кристал-

лической структуры или аморфного строения; 2) двойной электрический 
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слой из сольватированных (гидратированных) ионов; 3) диффузная часть 

двойного слоя из противоионов. Ион, входящий в ядро частицы и опреде-

ляющий его заряд, называется потенциалообразующим. Свободные ионы 

противоположного знака, окружающие заряженную частицу, называются 

противоионами. Например, мицеллу гидроксида железа (III) можно пред-

ставить следующей схемой: 

{m[Fe(OH)3]n Fe3+ 3(n-x)Cl¯ }3 3xCl¯ , 

                                            гранула 

                                                 мицелла 

где  m[Fe(OH)3]  – ядро мицеллы; 

Fe3+ – ионы, прочно адсорбированные на ядре (потенциалоопределяю-

щие ионы); 

3(n-x)Cl¯  – часть противоионов, входящих в адсорбционный слой; 

3xCl¯  – ионы, образующие внешний слой. 

Мицелла кремниевой кислоты имеет строение: 

{m[SiO2]n SiO3
2-(n-x)H+}2xH+, 

где m  » n. 

По отношению коллоидных частиц к окружающей их дисперсионной 

среде коллоидные растворы делятся на лиофильные (для водных растворов 

– гидрофильные) и лиофобные (соответственно – гидрофобные). Характер-

ным свойством веществ, образующих лиофильные коллоиды, является их 

способность поглощать данную жидкость при соприкосновении с ней – 

способность набухать с образованием геля (студня). 

Лиофобные коллоиды получаются из веществ, практически нераство-

римых в данной жидкости, и представляют собой мельчайшую взвесь кри-

сталликов вещества. 

В коллоидных растворах частицы участвуют в броуновском движе-

нии, силы тяжести для них невелики и они могут находиться сколь угодно 

долго во взвешенном состоянии. Устойчивость, связанная с силой тяжести 

и размерами частиц, называется седиментационной. Седиментационно 



 141

устойчивы все коллоидные растворы, так как размер их частиц очень мал и 

силы тяжести невелики. 

Коагуляция – укрупнение частиц за счет их слипания под влиянием 

молекулярных сил притяжения. Коагуляция происходит под действием 

электролитов (иногда неэлектролитов), при изменении температуры, при 

механическом воздействии, облучении элементарными частицами и т.д. 

Минимальная концентрация электролита, вызывающая явную и быструю 

коагуляцию, называется порогом коагуляции (она выражается в миллимо-

лях на литр коллоидного раствора). Коагуляционная способность электро-

лита связана с валентностью ионов (чем выше валентность, тем меньшая 

концентрация электролита соответствует порогу коагуляции). Коагулиру-

ющий ион должен иметь заряд, противоположный заряду частицы. 

Коагуляция гидрофобных коллоидных растворов ведет к образованию 

рыхлого осадка, почти не включающего в себя окружающую жидкость, и 

обычно является необратимым процессом. 

Коагуляция гидрофильных коллоидов приводит к выделению частиц, 

захватывающих большое количество окружающей жидкости, и образова-

нию студней (гелей). Этот процесс обратим для лиофильных коллоидных 

растворов. 

 

25.2. Экспериментальная часть  
 

25.2.1. Приборы и реактивы 

 

Стакан на 50 мл, стеклянная палочка, пипетка. Растворы: 0,1 н – NaCl, 

Na2SO4, FeCl3, Na2HPO4, CuSO4; насыщен. Na2SiO3; конц. HCl (ρ = 1,19). 

 

25.2.2. Получение коллоидного раствора гидроксида железа (III) 
 

В стакан емкостью 50 мл налить 20 мл дистиллированной воды и 

нагреть воду до кипения, после чего нагревание прекратить. В прокипячен-



 142

ную воду при перемешивании стеклянной палочкой постепенно внести 30 

капель раствора хлорида железа (III). Полученный раствор снова нагреть и 

кипятить в течение 1-2 мин. Отметить цвет образовавшегося золя гидрокси-

да железа. 

Написать молекулярное и ионное уравнения реакции гидролиза хло-

рида железа (III). Написать формулу мицеллы гидроксида железа (III). Ка-

ков знак заряда ее гранулы? 
 

25.2.3. Коагуляция золя гидроксида железа (III) электролитами 
 

Налить в 3 пробирки по 1-3 мл полученного в предыдущем опыте 

гидрозоля железа (III). По каплям прибавить растворы: 

а) в первую пробирку – хлорида натрия 0,1 н; 

б) во вторую – сульфата натрия 0,1 н; 

в) в третью – гидрофосфата натрия 0,1 н. 

Считать число капель до появления мути или осадка. Как влияет за-

ряд коагулирующего иона на время, проходящее до начала коагуляции? 
 

25.2.4. Взаимная коагуляция золей 
 

Налить в пробирку до 2/3 ее объема сероводородной воды и внести в 

нее одну каплю раствора сульфата меди. Отметить цвет полученного кол-

лоидного раствора сульфида меди. Написать уравнение реакции образова-

ния сульфида меди. Составить формулу мицеллы сульфида меди, учитывая, 

что на поверхности коллоидной частицы адсорбируются ионы HS¯ , полу-

чающиеся в результате диссоциации сероводорода: 

H2S �  HS¯  + H+. 

Половину полученного коллоидного раствора сульфида меди отлить в 

другую пробирку и добавить такой же объем коллоидного раствора гидрок-

сида железа (III), полученного в опыте п.25.2.2. Почему произошла коагу-

ляция? 
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25.2.5. Получение геля кремниевой кислоты из золя 
 

В пробирку с 4-5 каплями концентрированной соляной кислоты 

(плотность 1,19 г/см3) внести 1-2 капли насыщенного раствора силиката 

натрия. Полученный золь кремниевой кислоты нагреть слабым пламенем 

горелки до перехода в гель. Какое значение имеет нагревание? Коагуляция 

каких коллоидов приводит к образованию гелей? 
 

25.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

25.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

1. Какими способами можно отличить коллоидный раствор от истин-

ного? 

2. Коллоидный  раствор  иодида  серебра  был  получен  добавлением 

1 мл 0,001 н раствора иодида калия к 1,2 мл раствора нитрата серебра той 

же концентрации. Написать уравнение реакции образования  иодида сереб-

ра и формулу его мицеллы. Какие ионы будет адсорбировать коллоидная 

частица иодида серебра в том случае, если при получении коллоидного рас-

твора в избытке окажется иодид калия? 

3. Составить формулу мицеллы сульфида кадмия, полученной в из-

бытке H2S. 

4. Составить формулу мицеллы сульфида меди, полученной в избытке 

H2S. 

5. К золю гидроксида железа (III) добавлены в раздельных сосудах 

одинаковые объемы 0,1 М растворов KCl, K2SO4 и K3PO4. В каком случае 

коагуляция наступила раньше? Почему? 
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6. Составить формулу мицеллы хлорида серебра, полученную в из-

бытке NaCl. 

26. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 25* 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЖЕСТКОСТИ ВОДЫ 
 

Цель работы: ознакомиться с методами определения жесткости воды. 
 

26.1. Краткие теоретические сведения [1,  c.616-619] 
 

Природная вода, содержащая в растворе большое количество солей 

кальция и магния, называется жесткой водой. 

Жесткость подразделяется на карбонатную и некарбонатную. Первая 

из них обусловлена присутствием гидрокарбонатов кальция и магния: 

Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2; вторая – присутствием солей сильных кислот – 

сульфатов или хлоридов кальция и магния: CaSO4, MgSO4, CaCl2, MgCl2. 

При длительном кипячении воды карбонатная жесткость устраняется, по-

этому она называется временной: 

Ca(HCO3)2  �  CaCO3↓ + CO2↑ + H2O. 

Количественно временную жесткость характеризуют содержанием 

гидрокарбонатов, удаляющихся из воды при ее кипячении в течение часа. 

Жесткость, остающаяся после такого кипячения, называется постоянной 

жесткостью. 

Жесткость воды выражают суммой миллиэквивалентов ионов кальция 

и магния, содержащихся в 1 л воды. Один миллиэквивалент жесткости от-

вечает содержанию 20,04 мг/л Са2+ или 12,16 мг/л Mg2+. 

Сумма временной и постоянной жесткости составляет общую жесткость 

воды: 

,
12,16

][Mg

20,04

][Ca
Ж

22

В

++

+=  

где Жв – общая жесткость воды, мэкв/л; 

[Ca2+] – концентрация ионов кальция, мг/л; 

[Mg2+] – концентрация ионов магния, мг/л. 

100o 
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Вода с жесткостью менее 4 мэкв/л называется мягкой, от 4 до 8 мэкв/л 

– средней и от 8 до 12 мэкв/л – жесткой. 

Присутствие в воде значительного количества солей кальция или маг-

ния делает воду непригодной для многих технических целей. 

Жесткая вода не дает пены с мылом, так как содержащиеся в мыле 

растворимые натриевые соли пальмитиновой и стеариновой кислот перехо-

дят в нерастворимые кальциевые соли тех же кислот: 

2C17H35COONa + CaSO4 = (C17H35COO)2Ca + Na2SO4. 
                      стеарат натрия                     стеарат кальция 

Удаление солей Mg2+ и Са2+ называется водоумягчением. 

Для устранения жесткости применяют методы осаждения и ионного 

обмена. Путем осаждения катионы Mg2+ и Са2+ переводят в малораствори-

мые соединения, выпадающие в осадок. Это достигается либо кипячением 

воды, либо химическим путем – введением в воду соответствующих реаген-

тов. При кипячении гидрокарбонаты кальция и магния превращаются в 

CaCO3 и (MgOH)2CO3: 

Ca(HCO3)2  �  CaCO3↓ + CO2↑ + H2O, 

2Mg(HCO3)2   =    (MgOH)2CO3↓ + 3CO2↑ + H2O, 

в результате чего устраняется только карбонатная жесткость. 

При химическом методе осаждения чаще всего в качестве осадителя 

пользуются известью или содой (иногда фосфатом натрия, бурой): 

CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3↓ + Na2SO4; 

Ca(HCO3)2 + Na2CO3 = CaCO3↓ + 2NaHCO3; 

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = CaCO3↓ + 2H2O; 

Mg(HCO3)2 + 2Ca(OH)2 = Mg(OH)2↓ + CaCO3↓ + 2H2O; 

3CaSO4 + 2Na3PO4 = Ca3(PO4)2↓ + 3 Na2SO4. 

Один из наиболее современных способов устранения жесткости воды 

основан на применении ионитов – веществ, содержащих в своем составе 

подвижные ионы, способные обмениваться на ионы внешней среды. Иони-

100o
С 

100o
С 
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ты делятся на две группы. Одни из них обменивают свои катионы на катио-

ны среды и называются катионитами, другие обменивают анионы и назы-

ваются анионитами. 

Состав катионитов условно можно выразить общей формулой: 

Na2R или H2R, 

где  Na+ и H+ – подвижные катионы; 

R2- – частица, несущая отрицательный заряд. 

Если пропускать воду через слой катионита, то ионы Na+ и H+ будут 

обмениваться на ионы кальция и магния. Схематически эти процессы вы-

ражаются уравнениями: 

Ca2+ + Na2R = 2Na+ + CaR; 

Mg2+ + Na2R = 2Na+ + MgR; 

Ca2+ + H2R = 2H+ + CaR. 

Жесткость воды при этом устраняется. Чтобы удалить из воды нако-

пившиеся ионы водорода, изменяющие рН раствора, воду пропускают через 

аниониты R-OH или R-NH2, содержащие одну из основных групп: 

R-OH + H+ → R+ + H2O; 

R-NH2 + H+ → R- +
3NH . 

 
26.2. Экспериментальная часть 

 

26.2.1. Приборы и реактивы 
 
Электроплиты, бюретки  емкостью  25 мл, мерные колбы емкостью 

100 мл, конические колбы емкостью 250 мл, воронки для бюреток, индика-

тор метиловый оранжевый, 0,1 н раствор соляной кислоты, щелочная смесь 

(составляется из одинаковых объемов 0,1 н растворов NaOH и Na2CO3). 
 

26.2.2. Определение временной жесткости 
 

Способ основан на реакции между соляной кислотой и гидрокарбона-

тами: 

Ca(HCO3)2 + 2HCl = CaCl2 + 2CO2. 
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При титровании кислотой добавленный в воду индикатор метиловый 

оранжевый изменит окраску, как только в растворе появится очень неболь-

шой избыток кислоты. 

Отмерить с помощью мерного цилиндра в две колбы по 100 мл водо-

проводной воды и прибавить в каждую по 2-3 капли метилового оранжево-

го. Одна из колб будет служить контрольной. Во вторую колбу приливать 

из бюретки по каплям 0,1 н раствор соляной кислоты до тех пор, пока от 

одной капли кислоты окраска из желтой превратится в оранжево-розовую 

(цвет сравнивать с цветом в контрольной колбе). Титрование повторяют 2-3 

раза. Расхождение в объеме кислоты при титровании не должно превышать 

0,05 мл. Для расчетов принимают средний результат. 

Расчет временной жесткости воды производить по формуле 

,
V

1000VN
Ж

воды

HClHCl
воды

⋅
=  

где  Жводы – временная жесткость воды, мэкв/л; 

NHCl – нормальная концентрация раствора кислоты; 

VHCl – объем раствора кислоты, мл; 

Vводы – объем воды, мл. 

 
26.2.3. Определение общей жесткости воды 

 
Способ основан на осаждении ионов Ca2+ и Mg2+ раствором щелочной 

смеси, состоящей из NaOH и Na2CO3: 

Ca(HCO3)2 + 2NaOH → CaCO3↓ + Na2CO3 + H2O; 

CaSO4 + Na2CO3 → CaCO3↓ + Na2SO4. 

Щелочную смесь берут в избытке. Непрореагировавшая часть смеси 

определяется титрованием соляной кислотой. Зная, сколько щелочной сме-

си ушло на титрование солей Ca2+ и Mg2+, вычисляют общую жесткость во-

ды. 

Отмерить мерным цилиндром в колбу 100 мл испытуемой воды и 

прибавить к ней 20 мл 0,1 н раствора щелочной смеси (10 мл 0,1 н NaOH и 
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10 мл 0,1 н Na2CO3). Кипятить раствор в течение 3 мин, дать ему остыть и 

охлажденный раствор профильтровать через складчатый фильтр. К филь-

трату добавить 2-3 капли метилового оранжевого и титровать 0,1 н раство-

ром соляной кислоты до перехода окраски в оранжево-розовую. 

Вычислить общую жесткость воды: 

,
V

1000)VN-VN(
Ж

воды

HClHClщщ
o =  

где  Жо – общая жесткость воды, мэкв/л; 

Nщ – нормальная концентрация раствора щелочной смеси; 

Vщ – объем раствора щелочной смеси, мл; 

NHCl – нормальная концентрация раствора кислоты; 

VHCl – объем раствора кислоты, израсходованной на титрование, мл; 

Vводы – объем воды, мл. 

Вычислить постоянную жесткость: 

Жесткость постоянная = Жесткость общая – Жесткость карбонатная. 

К какому типу жесткости относится исследованная вода? 

 
26.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
26.4. Задачи и вопросы для самостоятельной работы 

 
1. Что такое временная и постоянная жесткость? В каких единицах 

она измеряется? 

1. Как устраняется карбонатная и постоянная жесткость воды? 

2. Почему жесткая вода непригодна для многих технических целей? 

3. Почему жесткая вода непригодна для многих технических целей? 
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4. Вычислить жесткость воды, зная, что для  ее  устранения  пошло 

265 г Na2CO3 в расчете на 1 м3 воды. 

5. Жесткость воды, содержащей только гидрокарбонат кальция, равна 

1,785 мэкв/л. Определить массу Ca(HCO3)2 в 1 л воды. 

6. Жесткость воды 3,5 мэкв/л. Какое количество соды необходимо 

внести в 3 м3 воды для устранения жесткости? 

7. Рассчитать жесткость воды, в 4 л которой содержится 1,296 г 

Ca(HCO3)2. 

 

27. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА   26* 

 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ 

ПОДГРУПП ТИТАНА, ВАНАДИЯ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы – связать особенности строения атома, физические кон-

станты элементов побочных подгрупп IV и V групп с химическими свой-

ствами соединений. 

 
27.1. Теоретическая часть 

 
Титан, ванадий и их аналоги относятся к элементам d-семейства. 

Атомы имеют в наружном слое по 2 электрона, а заполнению подвергается 

предыдущий d -подуровень. Отсюда металлические свойства элементов. 

Физические свойства элементов отражены в табл. 13. 

Сравнение физических констант показывает, что металлические свой-

ства в подгруппах d-металлов сверху вниз ослабевают, увеличивается 

устойчивость их в агрессивных средах. 

Общим для данных металлов является их способность покрываться на 

воздухе защитным оксидным слоем. Поэтому в обычных условиях металлы 

малоактивны. Нагревание и раздробление активизируют металлы. В этих 

условиях они реагируют с галогенами: азотом, серой, фосфором, углеродом, 
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кремнием. Ti ,Zr, Нf способны поглощать значительные количества водоро-

да. Присутствие гидридов в металлах (состав их МеН2) повышает хрупкость 

сплавов. Образование нитридов и карбидов в сплавах способствует повы-

шению твердости и тугоплавкости. 

Таблица 13  

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-
ряд 
ядра 

Элект-
ронная 
форму-
ла 

Rат, 
нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

Степень 
окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

Ti +22 3d24s2 0,146 658 -1,63 4,505 1953 +2,+3,+4 0.6 

Zr +40 4d25s2 0,160 660 -1,43 6,45 2125 +2,+3,+4 0,025 

Hf +72 5d26s2 0,159 675 -1,57 13,1 2495 +4,+2,+3 3,2·10-4 

V +23 3d34s2 0,134 650 -1,115 5,96 2190 +2,+3,+4,+5 15·10-3 

Nb +41 4d15s1 0,145 664 -1,1 8,57 2731 +5 2·10-3 

Ta +73 5d36s2 0,146 743 - 16,6 3273 +5 2·10-4 

 

Порошкообразные металлы подгруппы титана окисляются кипящей 

водой или водяными парами по схемам : 

Me + 4Н2О  →
C100o

 Ме(ОН)4 + 2H2↑; 

Me + 2Н2О  →
− C800600 o

МеО2  + 2Н2↑. 

Одним из наиболее активных растворителей этих металлов является 

раствор плавиковой кислоты любой концентрации:  

2Ме + 6 HF  =  2MeF3 + 3Н2↑. 

Растворы кислот соляной и разбавленной серной окисляют металлы 

подгруппы титана до степени окисления +3, а металлы подгруппы ванадия, 

благодаря поверхностной оксидной пленке, не реагируют ни с водой, ни с 

растворами кислот. 

Азотная кислота способна окислять металлы и особенно активно при 

нагревании : 
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3Ti + 4НNO3 + Н2O  =  3H2TiO3 + 4NO↑; 
титановая 
 кислота 

3V + 5HN03  =  ЗНVO3 + 5NO↑ + Н2О. 
ванадиевая 
кислота  

Металлы подгруппы титана способны растворяться в царской водке: 

ЗМе + 4HNO3 + I2HCI = 3MeCI4 + 4NO↑ + 8H2O. 

Лучшим растворителем для металлов обеих групп является смесь 

азотной и плавиковой кислот : 

3Me + 5HNO3 + 21HF = 3H2[MeF7] + 5NO↑ + 10H2O. 

Со щелочами металлы реагируют либо при нагревании: 

Ti + 2NaOH + H2O = Na2TiO3 + 2H2↑, 

либо при сплавлении:  

4V + 4КОН + 5О2 - 4KVO3 + 2Н2О. 

Характер оксидов зависит от степени окисления элемента (табл.14). 

Таблица 14 

Свой-

ства 
Оксиды Гидроксиды Соли 

Основ-

ные 

TiO, Ti2O3, 

VO, V2O3 
Ме(0Н)2, Mе(ОН)3 MeX2, MeX3 

Амфо-

терные 

TiO2, VO2 Ti(OH)4  �  H2TiO3 

титановая 
 кислота 

V(OH)4  �  H2V4O9 
тетраванади- 
евая кислота 

Ti(S04)2 – сульфат титана(IV) 

Na2TiO3 – титанат натрия 

(получается при сплавлении) 

VOCI2 – хлорид ванадила 

Кислот-

ные 

V2O5 Н3VO3 – метаванадиевая 
кислота 

Н3VO4 – ортованадиевая 
кислота 

NaVO3 

                            ванадаты 

Na3VO4 
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Соли подвергаются гидролизу : 

Т1С14 +  Н2О  �  TiOCI2 + 2HCI ; 

Т14+ + НОН  �   TiO2+  +  2Н+ ,   рН < 7 ; 
катион титанила 

V4+ + HOH  �  VO2+  +  2H+ . 
катион ванадила 

Окислительно-восстановительные свойства соединений также нахо-

дятся в зависимости от степени окисления элемента. С низшей степенью 

окисления – восстановители : 

TiCl3 + FeCl3 = TiCl4 + FeCl2, 

а с высшей – окислители (в кислой среде) : 

2Ti(SO4)2 + Zn = Ti2(SO4)3 + ZnSO4. 

При этом ванадаты восстанавливаются постепенно 

I.  2NaVO3 + Zn + 4H2SO4 = 2VOSO4 + ZnSO4 + Na2SO4 + 4H2O. 
    желтый                              голубой 

II. 2VOSO4 + Zn + 2H2SO4 = V2(SO4)3
 + ZnSO4 + 2H2O. 

зеленый 

III. V 2(SO4)3
 + Zn = 2VSO4 + ZnSO4. 

фиолет. 
 

27.2. Экспериментальная часть 

27.2.1. Реактивы 
 

Растворы H2S04 (4н), HCI (40 %), NaOH (4н), Ti(S04)2, кристалличе-

ский' NH4VO3, синий лакмус, гранулированный цинк. 

 

27.2.2. Получение гидроксида титана (IV) и исследование его свойств 

 

В две пробирки внести по 3 капли раствора сульфата титана (IV) и по 

столько же 4 н раствора щелочи. Отметить цвет выпавшего осадка гидрок-

сида Ti (IV). Написать уравнение реакции его образования. 
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В одну пробирку прибавить 5-6 капель 4 н раствора серной кислоты, 

Наблюдать растворение осадка. Во вторую пробирку прибавить 5-6 капель 

4 н раствора щелочи. Растворяется ли осадок в избытке щелочи ? 

Сделать вывод, какие свойства Ti(OН)4 преобладают. 

 
27.2.3.  Гидролиз сульфата титана 

 
Внести в пробирку 3-4 капли раствора сульфата титана (IV) и такой 

же объем дистиллированной воды. Кипятить раствор 2-3 мин и наблюдать 

выпадение белого осадка ТiO(OН)2. 

Написать уравнения реакций гидролиза сульфата титана на холоде 

(по II ступени) и при нагревании (по IV ступени). 

 
27.2.4.  Восстановление сульфата Тi (IV) цинком 

 
В пробирку с раствором сульфата титана (IV) внести кусочек цинкa. 

Содержимое пробирки осторожно нагреть до окрашивания раствора в фио-

летовый цвет, характерный для иона титана (III). Написать уравнение реак-

ции. 

 
27.2.5. Получение и свойства оксида ванадия (У) 

 
Поместить небольшое количество ванадата аммония в фарфоровый 

тигель и сильно нагреть его до прекращения выделения аммиака. После 

охлаждения тигеля растворить полученный оксид в воде и проверить рас-

твор на лакмус. Написать уравнения реакций. 

 
27. 2.6. Окислительные свойства ванадатов 

 
К насыщенному раствору ванадата аммония (12-15 капель) добавить 

4-5 капель концентрированной соляной кислоты (плотностью 1,19 г/мл ) и 

2-3 кусочка цинка. Наблюдать последовательное изменение окраски рас-

твора. При каждом появлении новой окраски перенести по 3 капли раствора 

в чистые пробирки. Отметить и объяснить изменение желтой окраски на зе-
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леную, голубую и снова зеленую, затем – на фиолетовую окраску раствора. 

Написать уравнения реакций последовательного восстановления соедине-

ний ванадия. 

 
27.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
27.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 
1. Составить уравнения следующих реакций : 

Ti + Cl2 → ;      Zr + HNO3 + HCl → ;      Nb + HNO3 + HF → . 

2. Дописать и уравнять следующие схемы реакций : 

TiO2 + Mg →
ot ;          TiCl4 + HCl + Zn → ;      

Ti(SO2)2 + H2O → ;          VO2 + H2SO4 → ;     

VO2 + NaOH → ;             NaVO3 + H2SO4 + H2S → ; 

NH4VO3 + HCl + KI → . 

 
28. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА   27* 

 
СВОЙСТВА ХРОМА И ЕГО СOЕДИНЕНИЙ 

 
Цель работы – изучить химические свойства хрома, свойства его со-

единений. Познакомиться с применением металлов в технике. 

 
28.1. Краткие теоретические сведения 

 
Хром, молибден, вольфрам – элементы VI группы побочной подгруп-

пы периодической системы элементов. Физические свойства хрома, молиб-

дена и вольфрама приведены в табл. 15. 
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Таблица 15 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-
ряд 
ядра 

Элект-
ронная 
формула 

Rат, 
нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 
кг/м3 

Тпл, 
К 

Степень 
окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

Cr 24 ...3d54s1 0,127 652 -0,74 7,2 2123 +2,+3,+6 6·10-3 

Mo 42 ...4d55s1 0,139 688 -0,2 10,2 2894 +4, +6 3·10-4 

W 74 ...5d46s2 0,140 770 -0,05 19,2 3663 +4, +6 6·10-4 

 

При обычной температуре эти металлы не взаимодействуют с кисло-

родом. Хром сохраняет пассивность в широком интервале температур за 

счет устойчивой оксидной пленки. При горении в кислороде порошкооб-

разный хром образует оксиды : СгО, Cr2O3. Молибден и вольфрам реагиру-

ют при температурах выше 773-873 К, образуя оксиды: MoO2, MoО3 и WO2, 

WO3. Все металлы реагируют с фтором на холоде; с хлором – при нагрева-

нии, с бромом – только хром и молибден; с йодом – только хром. Молибден 

и вольфрам дают высшие гекcагалиды (MoF6, WF6), хром таких соединений 

не образует. Хром поглощает водород, молибден и вольфрам поглощают 

водород  при  Т > 1473  К.   С  азотом  хром,  молибден  и   вольфрам   при  

Т > 1273 К образуют нитриды состава Ме2N, МеN. При высоких температу-

рах с углеродом образуются разнообразные карбиды : Сr4С, Cr3С2, Мо2С, 

MoC, W2C и WC. При обычных условиях металлы не взаимодействуют с 

водой. Хром растворяется в соляной и разбавленной серной кислотах, вы-

тесняя водород: 

Cr + 2HCl → CrCl2 + H2 ↑; 

Cr + H2SO4 → CrSO4 + H2 ↑. 

Азотная кислота пассивирует хром :  

2Cr + 6HNO3 → Cr2O3 + 6NO2 + 3H2O. 

Молибден растворяется в НNO3 :  

Мо + 2HNO3  →  МоО3 + 2NO + H2O . 



 156

Вольфрам растворяется в азотной кислоте в присутствии плавиковой 

HF или соляной HCI кислот :  

W + 2HNO3 + 6HF → WF6 + 2NO + 4H2O. 

В присутствии окислителей вольфрам реагирует с расплавом щелочи:  

2W + 4NaOH + 3O2 → 2Na2WO4 + 2H2O. 

Химический характер гидроксидов хрома соответствует характеру 

оксидов : Сг(OН)2 – основание, нерастворимое в воде, растворимое в кисло-

тах:  

Сг(OН)2 + 2H+ → Cr2+ + 2Н2O. 

Свежеосаждённый Сг(OН)3 обладает амфотерными свойствами :  

Cr2(SO4)3 +6NaOH → 2Сг(OН)3 + ЗNа2SO4; 

Сг(OН)3 + 3HCI → СгС13 + 3Н2O. 

Сr(OН)3 + 3NaОН → Na3[Cr(OH)6] (гексагидроксо(III) хромат натрия). 

Оксиду СгО3 соответствуют кислоты : хромовая Н2СrO4 (соли – хро-

маты), двухромовая – Н2Сr2O7, (соли – дихроматы). Хромовые кислоты су-

ществуют только в растворах. Хроматы легко переходят в дихроматы и 

наоборот при изменении рН раствора : 

2К2СrO4 + H2SO4   →
< 7pH

К2Сr2O7 + K2SO4 + H2O; 
желтый                                  оранжевый 

К2Сr2O7 + 2KOH  →
> 7pH

2К2СrO4 + H2O; 
оранжевый                               желтый 

Под действием сильных окислителей соединения хрома (III) перехо-

дят в соединения хрома (VI): 

.OH4NaBr6OCrNa2NaOH8Br3NaCrO2 24

6

2
o
2

3

2 ++→++
++

 

Соединения хрома (VI) – окислители, особенно в кислой среде. Вос-

становлениe хрома (VI) идет до хрома (III). Например : 

.OH4OSK4)SO(CrSOH4OSK3OCrK 24

6

234

3

42

4

3272
6

2 2 ++→++
++++

 

оранжевый                                          зеленый 
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Нитриды вольфрама, молибдена и хрома – твердые вещества, исполь-

зуемые для упрочнения поверхности других металлов. Карбиды металлов -

тугоплавкие, очень твердые вещества. Карбиды вольфрама почти не усту-

пают по твёрдости алмазу. В современном машиностроении хром, молиб-

ден и вольфрам применяются для легирования сталей (нержавеющих, по-

вышенной твердости, инструментальных, жаропрочных).  

 
28.2. Экспериментальная часть 

 
28.2.1. Приборы и реактивы 

 
Горелка, спички. Растворы: 2 н Cr2(SO4)3; 2 н NaOH; 2 н HCI; 3 % 

H2O2 ; 0,5 н К2СгO4; 0,5 н К2Сг2O7; 3 н H2SO4; Н2SO4 (1:1). Сухие вещества: 

NaNO2, FeSO4, Na2SO3. 

 
28.2.2. Получение гидроксида хрома и определение его свойств 

 
В две пробирки поместить по 3-4 капли раствора сульфата хрома (III) 

и добавить по каплям 2 н раствор едкого натра. В первую пробирку доба-

вить по каплям 2 н раствор соляной кислоты, во вторую – 2 н раствор щело-

чи NаОН до растворения осадка. 

 
28.2.3. Восстановительные свойства солей хрома (III) 

 
К полученному в опыте п. 28.2.2 раствору Nа[Сr(0Н)4] добавить 1-2 

капли щелочи и 3-5 капель 3 %-го раствора пероксида водорода H2O2. 

Нагреть смесь до изменения окраски. 

 
28.2.4.  Переход хромата калия в дихромат 

 

В пробирку внести 3-4 капли раствора хромата калия и прибавить по 

каплям 2 н раствор серной кислоты. 
 

28.2.5.  Переход дихромата калия в хромат 

В пробирку внести 3-4 капли раствора дихромата калия и прибавить 

по каплям 2 н раствор щелочи до изменения окраски. 
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28.2.6. Окислительные свойства дихроматов 
 

В три пробирки внести по 3-4 капли дихромата калия и такое же ко-

личество раствора серной кислоты (1:1). В первую пробирку добавить не-

сколько кристалликов нитрита натрия, во вторую – сульфата железа (II), а в 

третью – сульфита натрия. 

 
28.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 
28.4. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 
1. Рассчитать тепловые эффекты (при 298 К) реакций и оценить воз-

можность их протекания : 

а)  Сг2О3(к)  +  2А1(к)  =  2Сr(к)  + А12О3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -1140            –               –        -1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =     81,4          28,3          23,7         51; 

б) MoO3(к)    + 2Al(к)    = 2Mo(к)    + Al2O3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -746               –               –           -1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =      78             28,3          28,7            51; 

в) WO3(к)      + 2Al(к)      =  W(к)     + Al2O3(к) 

∆Н
0
298 (кДж/моль) =  -843               –                 –           1678 

S0
298 (Дж/моль·К) =    76,1            28.3            32,6           51. 

2. Осуществить превращения: 

Cr2O3 → K2CrO4 → K2Cr2O7 → Cr2(SO4)3 → K3[Cr(OH)6]. 

3. Составить уравнения следующих реакций: 

а) Cr2O3 + Na2CO3 + KClO3 → ; е) K2Cr2O7 + Zn + H2SO4 → ; 

б) NaCrO2 + Cl2 + NaOH → ; ж) Na2Cr2O7 + HCl(конц.) → ; 
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в) Cr2(SO4)3 + Br2 + NaOH → ; з) K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4 → ; 

г) CrCl3 + NaBrO3 + NaOH → ; и) K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4 → ; 

д) Na[Cr(OH)4] + H2O2 + NaOH → ; к) K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 → . 

 

29. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 28* 

СВОЙСТВА МАРГАНЦА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ 

Цель работы: изучить химические свойства марганца, свойства его 

соединений. 

 

29.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Марганец, технеций, рений входят в побочную подгруппу VII группы 

периодической системы элементов. Физические свойства марганца, техне-

ция и рения приведены в табл. 16. 

Таблица 16 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

Заряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

Mn 25 ...3d54s2 0,130 717 -1,17 7,2-7,3 1520 
+2,+3,+4, 

+6, +7 
8·10-2 

Tc 43 ...4d55s2 0,136 702 +0,4 11,5 2400 +4, +7 – 

Re 75 ...5d56s2 0,137 769 +0,3 20,5 3448 +5, +7 9·10-8 

 

Порошкообразные марганец и рений сгорают в кислороде, образуя 

оксиды MnO2 и Re2O7. Компактные металлы пассивируются на воздухе. С 

галогенами марганец образует МnF2; рений с фтором – ReF6; с хлором – 

ReCI5. Марганец и рений при повышении температуры растворяют водород. 

При повышении температуры > 1200°С марганец и рений образуют нитри-
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ды: Mn2N3 , Re2N. С углеродом марганец реагирует в расплаве, образуя 

Мn3С. Порошкообразный марганец вытесняет водород из воды: 

Мn + 2Н2O → Мn(OН)2 + H2↑. 

Из раствора соляной и серной кислот марганец также вытесняет водо-

род :  

Мn + 2HCI → МnС12 + Н2 ↑; 

Мn + H2SO4 → MnSO4  + Н2 ↑. 

Марганец легко окисляется концентрированными азотной и серной 

кислотами : 

3Mn + 8HNO3 → 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2O; 

Мn + 2H2S04 → MnS04 + SO2 + 2H2O. 

Рений окисляется только азотной кислотой, образуя рениевую кисло-

ту : 

3Re + 7HNO3 → 3HReO4 + 7NO + 2H2O. 

Со щелочами рений в присутствии окислителей образует соли :  

2Re + 2КOН + 7/2 O2 → 2KReO4 + Н2O. 

Технеций, как и рений, растворяется в концентрированной азотной 

кислоте, образуя технециевую кислоту НТсО4. 

Марганец образует с кислородом соединения :  

 

 

Свойства оксидов рения аналогичны, Tc2O7 – кислотный. Химический 

характер гидроксидов соответствует характеру оксидов. При взаимодей-

ствии солей марганца (II) со щелочами образуется гидроксид бело-розового 

цвета : 

Mn2+ + 2OH¯   →  Mn(OH)2. 

На воздухе этот гидроксид буреет, окисляясь до Мn(OН)3, а затем – до 

Мn(OН)2O:  

4Мn(OН)2 + 2Н2O + O2   →  4Мn(OН)3 ; 

4Мn(OН)3 + O2   →  4Мn(OН)2O + 2Н2О. 

   Mn, Mn2O3,          MnO2,          MnO3, Mn2O7 . 
 

  основные        амфотерные        кислотные 
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При действии сильных окислителей Mn2+ переходит в МnО4¯  : 

;OH2)NO(Pb3PbSO2HMnO2HNO6PbO5MnSO2 2

2

23

2

4

7

43

4

2

2

4 +++→++
+++++

 

++→++
+++

3

7

43

5

3

2

4 NaNOHMnO2HNO16NaBiO5MnSO2  

.OH7)NO(Bi5SONa2 233

3

42 +++
+

 

Мn(OН)4 амфотерен, образует при растворении в кислотах соли: 

МnС14, Мn(SO4)2; при растворении в щелочах дает соли марганцоватистой 

кислоты : K4МnO4, Са2МnO4. Манганиты можно получить при сплавлении 

МnO2 со щелочами. В присутствии окислителей получаем соли марганцова-

той кислоты – манганаты: 

.OH2MnOK2KOH4OMnO2 2

6

422

4

2 +→++
++

 

Манганаты щелочных металлов растворимы в воде, ионы −2
4MnO  

окрашивают растворы в темно-зеленый цвет. Марганцовая кислота НМnО4 

– сильная кислота. Её соли – перманганаты – являются сильными окислите-

лями: 

2KMnO4 + 5K2SO3 + 3H2SO4 → 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O;        pH < 7 

2      MnO4¯  + 5e + 8H+  →  Mn2+ + 4H2O 

5      −2
3SO  - 2e + H2O  →  −2

4SO  + 2H+ 

2KMnO4 + 3K2SO3 + 3H2O → 2MnO(OH)2 + 3K2SO4 + 2KOH,     pH = 7; 

2KMnO4 + 3K2SO3 + 2KOH → 2K2MnO4 + K2SO4 + H2O,             pH > 7. 

При прокаливании соли марганцевой кислоты разлагаются : 

2KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2. 

Нитриды марганца Mn3N2, Mn2N – твердые, химически стойкие со-

единения, упрочняющие поверхность металла. Карбид марганца Mn3C об-

ладает высокой твердостью, что используется при легировании сталей. Ос-

новная масса марганца в виде ферромарганца (80-85% Мn, до 7 % С; 13-

18% Fe) идет для получения сталей и чугунов. 
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29.2. Экспериментальная часть 
 

29.2.1. Приборы и реактивы 
 

Горелка, спички, шпатель. Растворы : 2 н MnSO4, 2 н NаОН, 2 н HCI, 

HClконц. (ρ = 1,19 г/cм3). Сухие вещества : NaBiO3, MnO2, Na2SO3. 

 
29.2.2.  Гидроксид марганца (II) и его свойства 

 
В две пробирки внести по 2-3 капли раствора сульфата марганца и по 

2-3 капли 2 н раствора щелочи NаОН. Первую пробирку оставить на возду-

хе, во вторую прилить 5-6 капель 2 н раствора соляной кислоты HCI. 

 
29.2.3.  Окисление соли марганца (II) висмутатом натрия 

 
Поместить в пробирку одну каплю раствора сернокислого марганца и 

5-6 капель 2 н раствора азотной кислоты. Добавить шпателем немного вис-

мутата натрия NаВiО3. 

 
29.2.4.  Окислительные свойства диоксида марганца 

 
В пробирку поместить немного диоксида марганца и 2-3 капли кон-

центрированной соляной кислоты (ρ = 1,19 г/cм3). 

 
29.2.5.  Окислительные свойства перманганата калия 

 
В три пробирки внести по 3-4 капли раствора перманганата калия. В 

первую добавить 2 капли 2 н раствора серной кислоты, во вторую – столько 

же воды, в третью – 3-4 капли 2 н раствора щелочи. Во все три пробирки 

прибавить по несколько кристалликов сульфита натрия. 

 
29.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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29.4. Упражнения и задачи для самостоятельного решения 

 

1. Сколько граммов перманганата калия потребуется для окисления 

7,60 г Na2SO3 в нейтральном и кислом растворах ? 

2. Написать молекулярные уравнения реакций, соответствующих пе-

реходу ионов : 

a)  1
4MnO−  → Mn2+ ;    б)  МnО4¯  → МпО2 ;    в)  Мn2+ → МпО4¯ . 

3. Закончить уравнения реакций : 

a) KMnO4 + K2SO3 + H2SO4 → ; б)KMnO4 + HCl(конц) → ; 

в) KMnO4 + K2SO3 + H2O → ; г) MnO2 + HCl(конц) → ; 

д) KMnO4 + K2SO3 + KOH → ; е) KMnO4 + H2S + H2SO4 → ; 

ж) KMnO4 + KI + H2SO4 → ; з) KMnO4 + NaNO2 + KOH → ; 

и) MnSO4 + PbO2 + HNO3 → к) KMnO4 + NaNO2 + H2O →. 

4. Как осуществить превращения : 

MnO → MnSO4 → HMnO4 → KMnSO4 → KMnSO4 → Mn(OH)2 → MnO ? 

 

30. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА 29* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ 

СЕМЕЙСТВА  ЖЕЛЕЗА И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы – изучить важнейшие свойства железа, кобальта,  нике-

ля – основных металлов современной индустрии, а также свойства их со-

единений. 

 

30.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Физические свойства в значительной мере определяют химический 

характер элементов (табл.17). 
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Таблица 17 

Сим

вол 
эле-
мен-
та 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

Fe 26 ...3d64s2 0,126 762 -0,44 7,87 1812 +2, +3, +6 4,0 

Co 27 ...3d74s2 0,125 758 -0,277 8,84 1765 +2, +3 2·10-3 

Ni 28 ...3d84s2 0,124 736 -0,25 8,91 1728 +2, +3 2·10-2 

 

Наиболее характерной особенностью простых веществ данных метал-

лов является их повышенная магнитная восприимчивость. В чистом виде 

все три металла пластичны; примеси сильно влияют на механические свой-

ства. 

Химическая активность уменьшается от железа к никелю. В мелко 

раздробленном виде эти металлы самовоспламеняются на воздухе (пиро-

форны), а в компактной массе устойчивы к кислороду воздуха. Загораются 

при нагревании : 

4Fe + 3O2 = 2Fe203, 

2Ni + O2 = 2NiO. 

Углерод при высоких температурах взаимодействует с Fe, Co, Ni, об-

разуя карбиды состава Ме3С, Ме2С. На основе Fe3C (цементит) готовят ту-

гоплавкие стали с различными свойствами. Нитриды металлов получают 

косвенным путем. Азотированная сталь приобретает высокую коррозион-

ную стойкость и твердость, сопротивление износу. 

Продукты взаимодействия металлов семейства железа с серой и фос-

фором – сульфиды и фосфиды – оказывают вредное влияние на качество 

сплавов. 

При высоких температурах железо взаимодействует с водяным паром 

по уравнению   

3Fe + 4Н20 � Fe3O4 + 4H2 ↑ + 150 кДж. 
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Соляная, разбавленная серная кислоты растворяют Fe, Co, Ni  c обра-

зованием солей металлов (II) : 

Me + 2H+ = Ме2+ + Н2↑. 

Концентрированные H2SO4 (98 %) и НNO3 (60 %) в холодном состоя-

нии пассивируют данные металлы. При разбавлении или нагревании метал-

лы растворяются в кислотах до степени окисления +3. Продуктами восста-

новления HNO3 могут быть NO2, NО, N2O, N2 или NH3 (с разбавлением по-

нижается степень окисления), a H2SO4 (конц.) – SO2, S, H2S. 

Со щелочами Fe, Co и Ni  не реагируют. 

Железо образует с кислородом несколько оксидов: FeO, Fe2O3, 

Fe3O4(FeO·Fe2O3). Аналогичны по составу оксиды Со и Ni . Все оксиды не-

растворимы в воде и щелочах. С кислотами они образуют соли. 

Гидроксиды Ме(OН)2 и Ме(ОН)3 растворяются в сильных кислотах, а 

Fe(OH)3 – и в концентрированных горячих щелочах с образованием ферри-

тов: 

Fe(OH)3 + NaOH = NaFeO2 + 2Н2O . 

Гидроксиды Mе(OН)2 неустойчивы в окислительных средах. В ряду 

Fe(0H)2  →  Co(0H)2 → Ni(OH)2 устойчивость возрастает: 

4Fe(OН)2 + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3;  

4Со(OН)2 + 2Н2O + O2 = 4Co(OH)3 (медленно); 

2Ni(OH)2 + Br2 + 2NaOH = Ni2O3 + 2NaBr + 3H2O. 

Соединения Me (II)  проявляют восстановительные свойства:  

,OH8SOKSOMn2)SO(Fe5SOH8OMnK2SOFe10 2424

2

342
3

424

7

4

2
+++=++

++++

 

а соединения Me (III) могут быть слабыми окислителями: 

;OH6lCClCo2ClH6)OH(Co2 22
0

2

21

3

3
++=+

+−+

 

.KCl2ClFe2IKI2ClFe2 2

2
2
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3

3
++=+

+−+
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Качественные реакции на ионы :  

Fe2+ :     3FeSO4 + 2K3[Fe(CN)6] = Fe3[Fe(CN)6]2↓ + 3K2SO4; 
красная кро-      турнбулева   
вяная соль             синь 

Fe3+:     4FeCl3 + 3K4[Fe(CN)6]  =  Fe4[Fe(CN)6]3↓ + 12KCl; 
желтая кро-      берлинская 
вяная  соль          лазурь 

Сo2+ :    CoCl2 + 4NH4CNS  �  (NH4)2[Co(CNS)4] + 2NH4Cl; 
розовый                               синий цвет 
цвет 

Ni2+ :     Ni(OH)2 + 6NH4OH = [Ni(NH3)6](OH)2 + 6H2O. 

зеленый                        темно-синий 
 осадок                             раствор 

 

30.2. Экспериментальная часть 

30.2.1. Реактивы 

 

2н растворы HCI, Н2SО4, НNО3; конц. H2SО4; насыщ. и разб. раствор 

NH4CNS; растворы FeSO4, CoSO4, NiSO4, FeCI3, КMnО4, K3[Fe(CN)6], 

K4[Fe(СN)6], KCI; изоамиловый спирт. 

 

30.2.2.  Взаимодействие железа с кислотами 

 

В три пробирки налить по 5 капель 2н растворов кислот: в первую –

соляной, во вторую – серной, в третью – азотной. В четвертую пробирку 

поместить 3 капли концентрированной серной кислоты (ρ = 1,64 г/см3). В 

каждую  пробирку поместить  немного железных опилок; пробирку с конц. 

H2SО4  нагреть. Затем в каждую пробирку прибавить по 1 капле роданида 

аммония или калия. Убедиться в том, что в соляной и разбавленной серной 

кислотах образуются ионы Fe (II), а в азотной и концентрированной серной 

кислотах – ионы Fe (III). Написать уравнения реакций. 
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30.2.3.  Получение гидроксидов Fe (II), Со (II), Ni (II) 
 

Налить в пробирки отдельно по 5-7 капель растворов солей Fе (II), Со 

(II), Ni (II) и подействовать на них раствором щелочи до выпадения осад-

ков, а в пробирке с солью кобальта – до изменения выпавшего вначале си-

него цвета осадка основной соли кобальта CoOHCI в розовый Со(OH)2. 

Пробирки сохранить для следующего опыта. 

 

30.2.4. Окисление дигидроксидов в тригидроксиды 

 
Полученные в предыдущем опыте осадки размешать стеклянной па-

лочкой, слегка нагреть. Изменение наблюдается только в пробирке с 

Fe(OH)2. В пробирки с Co(OH)2 и Ni(OH)2 прилить под тягой несколько ка-

пель бромной воды. Нагреть пробирку с Ni(OH)2, наблюдать почернение 

осадка вследствие образования Ni2O3 черного цвета. 

Написать уравнения реакций и сделать вывод об относительной лег-

кости окисления ионов Fe2+, Co2+, Ni2+. 

 

30.2.5.  Восстановительные свойства Fe2+ 
 

Поместить в пробирку 5-6 капель раствора перманганата калия и 2 

капли 2н раствора серной кислоты, затем 5-6 капель раствора FeSO4. Обра-

тить внимание на обесцвечивание раствора вследствие восстановления в 

кислой среде фиолетового MnO4 в практически бесцветный ион Мn2+ . Со-

ставить уравнение окислительно-восстановительной реакции ионно-

электронным методом 

 

30.2.6.  Окислительные свойства иона Fe3+ 
 

Налить в пробирку 3-4 капли раствора КI и подействовать на него 

раствором соли железа (III). Убедиться в образовании свободного иода с 

помощью крахмального клейстера. Написать уравнение реакции. 

 



 168

30.2.7.  Комплексные соединения железа 

 

а) Получение берлинской лазури. К 2-3 каплям раствора соли железа 

(III) добавить каплю кислоты, несколько капель воды и каплю раствора гек-

сацианоферрата (III) калия ( желтой кровяной соли). Наблюдать появление 

осадка берлинской лазури. Исследовать отношение берлинской лазури к 

действию щелочи.  

б) Получение турнбулевой сини. К раствору соли Мора прибавить 1-2 

капли раствора гексацианоферрата (III) калия. Образуется осадок турнбуле-

вой сини. Проверить отношение осадка к действию щелочи. Написать урав-

нения реакций. 

в) Получение роданида железа (III). К нескольким каплям раствора со 

ли железа (III) добавить каплю раствора роданида калия или аммония. Ис-

следовать отношение родaнида Fe(CNS)3 к щелочам. Сравнить наблюдае-

мое явление с предыдущими случаями образования комплексов железа. 

 

30.2.8. Комплексные соединения кобальта 

 
Налить в пробирку 2-3 капли розового раствора соли кобальта (II) и 

добавить несколько капель насыщенного раствора KCNS. Добавить в про-

бирку несколько капель амилового спирта и встряхнуть ее. Наблюдать по-

явление синего кольца в верхнем слое раствора. Сделать вывод об устойчи-

вости комплекса [Co(CNS)4]
2- в различных средах. 

 

30.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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30.4.  Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Kак  можно  из  металлического железа получить : а) соль железа 

(II); б) соль железа (III)? 

2. Могут ли существовать совместно : 

Fe(0H)2 и Н202 ; Ni(OH)2 и Н202 ;  FeCl3 и H2S ? 

3. Дописать уравнения реакций : 

FeSO4 + K2Cr2O7 + H2SO4 → ;        FeCl3 + SnCl2 → . 

 

31. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА 30* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  МЕДИ, ЦИНКА  

И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: ознакомиться с химическими свойствами важнейших 

электротехнических металлов подгруппы меди, а также со свойствами цин-

ка и его соединений. 

 

31.1.   Краткие теоретические сведения 

 

Элементы подгрупп меди и цинка являются последними d-ме-таллами 

в своих периодах. Поэтому металлический характер их в значительной мере 

ослаблен. Они относятся либо к числу благородных (Ag, Au), либо к числу 

полублагородных (Cu, Hg) металлов. Об их сравнительной химической 

инертности свидетельствуют физические константы ( табл. 18). 

По величинам радиусов и ионизационных потенциалов видно, что ме-

таллическая активность в подгруппах сверху вниз падает. 

d-подуровень предыдущего слоя в подгруппе цинка стабилизируется, 

поэтому участие в химических связях принимают только s-электроны по-

следнего слоя. Из особенностей физических свойств металлов следует от-
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метить высокую ковкость, пластичность и электропроводность элементов 

подгруппы меди. 

Таблица 18 

Сим-
вол 
эле-
мента 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Степень 

окисле-

ния 

В при-

роде, 

мас.% 

 

Cu 29 ...3d104s1 0,128 745 0,34 8,96 1356 +1, +2 10-2 

Ag 47 ...4d105s1 0,144 730 0,79 10,5 1234 +1, +2 10-5 

Au 79 ...5d106s1 0,144 890 1,69 19,3 1336 +1, +3 5·10-7 

Zn 30 ...3d104s2 0,139 906 -0,76 7,13 693 +2 10-2 

Cd 48 ...4d105s2 0,156 867 -0,4 8,65 594 +2 10-5 

Hg 80 ...5d106s2 0,160 1006 0,85 13,6 234 +1, +2 10-6 

 

С кислородом на воздухе реагирует медь, покрываясь зеленым нале-

том основной соли : 

2Cu + O2 + H2O + CO2 = (CuOH)2CO3. 

Цинк и кадмий покрываются защитным слоем оксидов ZnО и CdO, 

предохраняющим их от дальнейшего разрушения. При нагревании медь 

окисляется до СuО или Cu2O, а ртуть – до НgО. Оксиды серебра и золота 

получаются косвенным путем : 

2AgNO3 + 2KOH = Ag2O + H2O + 2KNO3; 

2AuCl + 2NaOH = Au2O + H2O + 2NaCl. 

Серебро на воздухе тускнеет вследствие взаимодействия с сероводо-

родом и кислородом с образованием черного сульфида серебра : 

4Ag + О2 + 2H2S  = 2Ag2S + 2Н2О. 

C водой реагируют только Zn и Cd, обладающие отрицательными 

электродными потенциалами, да и то при нагревании, при снятии оксидного 

слоя: 

Me + 2Н20 → Ме(OН)2 + Н2. 
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С кислотами, где окислитель – катион Н+, реагируют также только Zn 

и Cd. Остальные металлы растворяются в кислотах, в которых роль окисли-

теля выполняет анион кислотного остатка. Золото растворяется только в 

царской водке и в селеновой кислоте: 

Au + HNO3 + 3HCl = AuCl3 + NO↑ + 2H2O; 

2Au + 6H2SеO4 = Au2(SeO4)3 + 3SeO2 + 6H2O. 

На способности меди, золота и серебра быстро растворяться в циани-

стых растворах основан метод извлечения этих металлов из руд : 

2Au + 4KCN + H2O + 1/2O2 = 2K[Au(CN)2] + 2KOH. 

Для ртути лучшим растворителем является азотная кислота. В зави-

симости от количества кислоты могут получаться разные соли : 

Hg + 4HNO3 = 23

2
)NO(Hg

+

 + 2NO2↑ + 2H2O; 
избыток 

6Hg +  8HNO3  = 23

1

2 )NO(Hg3
+

 + 2NO + 4H2O. 
недостаток  

Только цинк легко растворяется в щелочах: 

Zn + 2KOH + H2O = [K2Zn(OH)4] + H2↑, 

а также в растворе гидроксида аммония и насыщенного хлорида аммония: 

Zn + 4NH4OH = [Zn(NH3)4](OH)2 + 2H2O + H2↑; 

Zn + 4NH4Cl = [Zn(NH3)4]Cl2 + 2HCl + H2↑. 

Медь растворяется в аммиаке только в присутствии сильного окисли-

теля: 

2Cu + O2 + 8NH3 + 2H2O = 2[Cu(NH3)4](OH)2. 

Характеристика важнейших соединений элементов дана в табл.19. 
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Таблица 19 

Оксиды и гидроксиды 
Соли 

основные амфотерные 

Cu2O → CuOH CuO → Cu(OH)2  
с преобладанием 
основных 

CuCl, CuCl2, [Na2Cu(OH)4],   
(купраты) 

[Cu(NH3)2]Cl 

Ag2O → – основания нет  AgNO3, [Ag(NH3)2]Cl 

Au2O → AuOH  AuCl, [Au(CN)2]Cl 

 Au2O3 → Au(OH)3  
с преобладанием 
кислотных 

AuCl3, K[Au(OH)4] 
(аураты) 

 ZnO → Zn(OH)2 ZnCl2, Na2[Zn(OH)4] 
(цинкаты) 

CdO → Cd(OH)2  CdSO4, Cd[CdI3]2  
(автокомплекс) 

HgO → – основания нет, 

Hg2O → – основания нет 

 Hg(NO3)2, K2[HgS2],  

Hg2(NO3)2 

 

31.2. Экспериментальная часть 

 
31.2.1. Реактивы 

 

2н растворы HCI, H2S04 ,НNО3, NаОН; конц. растворы HCI, H2S04, 

HN03, 40 %-й раствор NaOH; растворы солей СuS04, ZnS04, CdS04, 

Hg(NO3)2, КI, Na2S; 2н раствор NН40Н; металлический Сu, Zn и образец 

медного сплава. 

 

31.2.2. Отношение меди к разбавленным  

и концентрированным кислотам 

 

В три пробирки поместить по кусочку меди и прибавить по 5-6 капель 

2н растворов кислот соляной, серной, азотной. Проделать аналогичный 

опыт с концентрированными кислотами без нагревания и при нагревании 
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(осторожно!). С какими кислотами взаимодействует медь? Как изменяется 

цвет раствора, какие ионы обусловливают эту окраску ? Какие газы при 

этом выделяются ? 

 

31.2.3. Получение и свойства гидроксида меди (II) 

 

В трех пробирках получить гидроксид меди Cu(OH)2. Для этого 

налить по 3-4 капли раствора CuSO4 и 2н раствора NаОН. В одну из проби-

рок прибавить 5-6 капель 2н раствора H2SO4, в другую – 40 %-го раствора 

щелочи. Что наблюдается ? Какой вывод можно сделать о свойствах гид-

роксида меди (II)? 

Третью пробирку осторожно нагреть на пламени горелки. Почему из-

менился цвет осадка ? Сделать вывод о термической устойчивости гидрок-

сида меди (II). 

 

31.2.4. Получение аммиачного комплекса меди (II) 

 

В пробирку с раствором сульфата меди прибавлять по каплям 2 н рас-

твор аммиака до полного растворения выпавшего вначале осадка основной 

соли (CuOH)2SO4. Отметить последовательное изменение окраски. Какие 

ионы обусловливают данные цвета ? Написать уравнения реакций образо-

вания основной соли и растворения ее с образованием комплексной соли, 

где 4КЧ 2Cu
=+ . Написать уравнение диссоциации полученного комплекс-

ного соединения. Какое основание сильнее – гидроксид меди или ком-

плексное основание меди ? Ответ мотивировать. 

 

31.2.5.  Обнаружение меди в сплавах 

 

Очистить поверхность металлического образца наждаком, промыть 

водой, обсушить фильтровальной бумагой и нанести на образец одну каплю 
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концентрированной HNO3. Через минуту нанести на то же место несколько 

капель водного раствора аммиака. Синяя окраска раствора указывает на 

присутствие меди в сплавах. Составить уравнения проделанных реакций. 
 

31.2.6.  Растворение цинка в кислотах и щелочах 
 

Налить в две пробирки по 4-5 капель 2 н растворов серной и азотной 

кислот, а в третью - концентрированной серной кислоты. Во все пробирки 

внести по кусочку цинка и слегка нагреть. Наблюдать растворение цинка. 

Какие газы выделяются в каждом отдельном случае ? 

Таким же способом проверить растворимость цинка в 2 н растворе 

соляной кислоты и в 2 н растворе щелочи. 
 

31.2.7. Получение гидроксидов цинка и кадмия 

 и исследование их свойств 
 

Налить в две пробирки по 3-4 капли раствора соли цинка, в две другие 

– столько же раствора соли кадмия. В каждую пробирку добавлять по кап-

лям 2 н раствор щелочи до появления белых студенистых осадков гидрок-

сидов. Испытать отношение полученных оснований к кислотам и щелочам. 

Какой вывод можно сделать о свойствах гидроксидов ? 

 
31.2.8. Сульфиды цинка, кадмия, ртути 

 
Налить в три пробирки отдельно по 5-6 капель раствора солей цинка, 

кадмия и ртути и подействовать на них несколькими каплями Na2S или H2S 

(под тягой !). Отметить цвет осадков и написать уравнения реакций. По-

пытаться растворить осадки разбавленной соляной кислотой. Какой из 

осадков растворяется ? 

31.2.9.  Комплексные соединения цинка, кадмия, ртути 
 

Налить в две пробирки отдельно по 5-6 капель раствора соли цинка и 

соли кадмия, в каждую добавить понемногу раствора гидроксида аммония 
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до образования осадков, а затем - до их растворения. Написать уравнения 

реакций образования аммиакатов цинка и кадмия. Координационное число 

Zn и Cd равно 4. 

Налить в пробирку 5-6 капель раствора соли ртути и добавить в нее 

по каплям раствор KI. Наблюдать сначала образование осадка, а затем его 

растворение с образованием комплексного иона [HgI4]
2-. 

 

31.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

31.4. Упражнения для самостоятельной работы 

 

1. Составить уравнения реакций: 

Cu + H2SO4 + H2O2 → ; 

Cu → CuSO4 → Cu(OH)2 → [Cu(NH3)4](OH)2 ; 

Zn + O2 → ; 

Zn + HNO3 → NH4NO3 + ... 

2. Написать формулу комплексного цианида и аммиаката серебра, 

принимая координационное число серебра равным 2. Чем отличаются ком-

плексные ионы серебра в этих двух соединениях ? 

3. Какое основание – CuОH или Cu(OH)2 – проявляет более основные 

свойства ? 
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32. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 31* 

СВОЙСТВА УГЛЕРОДА, КРЕМНИЯ, ОЛОВА, СВИНЦА  

И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: изучить некоторые свойства простых веществ и соеди-

нений элементов главной подгруппы IV группы периодической системы 

Д.И.Менделеева. 

 

32.1. Краткие теоретические сведения 

 

К главной подгруппе IV группы относятся типичные элементы: угле-

род, кремний, а также германий, олово, свинец. 

В подгруппе с ростом порядкового номера увеличивается атомный 

радиус, неметаллические свойства ослабевают, а металлические – усилива-

ются: углерод и кремний – неметаллы; германий, олово и свинец – металлы. 

Физические свойства элементов приведены в табл. 20. 

Таблица 20 

Сим-
вол 
эле-
мен-
та 

За-

ряд 

ядра 

Элект-

ронная 

формула 

Сте-

пень 

окис-

ления 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Ткип, 

К 

Rат, нм I, 

моль

кДж

 

ЭО 

Элект-
род-
ный 
потен-
циал, 
В 

В при-

роде, 

мас.% 
А0 А+2 А+4 

C 6 2s22p2 
-4,+2, 

+4 
3,51 - - 0,077 - 0,02 1087 2,55 - 0,14 

Si 14 3s23p2 
-4,+2, 

+4 
2,33 1685 2753 0,117 - 0,039 786 1,9 - 27,6 

Ge 32 4s24p2 
-4,+2, 

+4 
5,32 1210 3125 0,122 0,065 0,04 760 2,0 +0,05 10-4 

Sn 50 5s25p2 +2, +4 7,2 505 2473 0,158 0,102 0,06 707 1,8 -0,14 4·10-3 

Pb 82 6s26p2 +2,+4 11,34 600 2013 0,175 0,126 0,07 719 1,8 -0,126 10-4 
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Различия в химической природе простых веществ отчетливо прояв-

ляются в их отношении к азотной кислоте. При окислении азотной кисло-

той углерод переходит в СО2, германий – в германиевую кислоту, а олово – 

в оловянную кислоту:   

4НNО3 + 3C = 3CО2↑ + 2Н2О + 4NО; 

Ge + 4HNO3(конц) = H2GeO3  4NO2↑ + 2Н2О; 

Sn  + 4HNO3(конц) = H2Sn03 + 4NO2 + H2O. 

В разбавленной азотной кислоте олово ведет себя как металл, перехо-

дя в нитрат олова (II): 

3Sn + 8HNO3(разб) = 3Sn(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O. 

Свинец по отношению к НNO3 любой концентрации выступает как 

металл и образует в ней Pb(NO3)2. 

Кремний растворяется в смеси HF с HNO3. 

При нагревании кремний, олово и свинец взаимодействуют с водны-

ми растворами щелочей : 

Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2 ↑; 

Sn + 2KOH + 2H2O = K2[Sn(OH)4] + H2 ↑; 

Pb + 2KOH + 2H2O = K2[Pb(OH)4] + H2 ↑. 

Германий растворяется в щелочах лишь в присутствии окислителей : 

Ge + 2KOH + 2Н2O2 = К2[Gе(ОН)6] . 

Элементы подгруппы образуют оксиды типа RO2 и RO, а водородные 

соединения – типа RH4. Гидраты высших оксидов углерода и кремния обла-

дают кислотными свойствами, гидраты остальных элементов амфотерны, 

причем кислотные свойства сильнее выражены у германия, а оснόвные – у 

свинца. От углерода к свинцу уменьшается прочность водородных соеди-

нений. 

Кислотный характер оксидов и гидроксидов элементов подгруппы 

хорошо проявляется в их взаимодействии со щелочами : 

SiO2 + 2KOH = K2SiO3+ H2O ; 

SnO2 + 2KOH = K2SnO3 + Н2O ; 

H2SnO3 + 2NaOН + Н2O = Na2[Sn (OH)6] . 
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Оснόвный характер высших оксидов и гидратов элементов подгруппы 

подтверждается их взаимодействием с кислотами :    

PbO2 + 4HCI = PbCI4 + 2H20 ; 

РbС14 = РbС12 + Cl2; 

H2SnO3 + 4HCI = SnCI4 + 3H2O. 

Степень окисления +2 наиболее характерна для свинца. Оксиды (II) 

углерода и кремния безразличные. Оксиды (II) и гидраты (II) германия, 

свинца и олова амфотерны. Они взаимодействуют как с кислотами, так и со 

щелочами : 

Э (OH)2 + 2HCl = Э Cl2 + 2H2O; 

Э (OH)2 + 2KOH = K2[Э(OH)4]. 

У производных Рb+2 преобладают основные, а у Ge+2  кислотные 

свойства. 

Соли слабых угольной и кремниевой кислот в водных растворах под-

вергаются гидролизу. Например : 

Na2CO3 + H2O � NaHCO3 + NaOH. 

Соединения Pb+2 являются сильными окислителями : 

5РbО2 + 6HNO3 + 2Mn(NO3)2 = 2HMnО4 + 5Pb(NO3)2 +2H2O. 

Широко используемой качественной реакцией на соли угольной кис-

лоты является их взаимодействие с сильными кислотами, в результате ко-

торого выделяется углекислый газ : 

СаСO3 + 2HCI = СаСl2+СO2↑ + H2O . 

 
32.2. Экспериментальная часть 

 
32.2.1. Приборы и реактивы 

 
Тугоплавкие пробирки, горелки. Порошок древесного угля, оксид 

свинца (II) или (IV), ткань, гранулированный свинец и олово, кристалличе-

ские Nа2СO3, NаНСO3, 1н раствор H2SO4, 1н раствор NаОН, раствор НNO3 
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1:1, конц. HNO3 и конц. H2SO4, 40 %-й раствор NаОН, насыщенный раствор 

Na2SiO3, раствор соли Мn (II), раствор SпС14. 

 

32.2.2. Восстановительные свойства углерода 

 

Равные объемы порошков угля и оксида свинца смешать и поместить 

в тугоплавкую пробирку, закрепленную горизонтально в штативе. Пробир-

ку хорошо прогреть и смесь прокалить. Закончить опыт, когда появится ка-

пелька расплавленного свинца. Объяснить наблюдаемое. Составить уравне-

ние реакции. 

 

32.2.3.  Гидролиз карбонатов и силикатов 

 

В три пробирки влить по 2 мл дистиллированной воды и по 2-3 капли 

раствора фенолфталеина. Затем ввести в первую пробирку несколько кри-

сталлов Na2CO3, во вторую – несколько кристаллов NaHCO3, а в третью – 5-

6 капель раствора силиката натрия. Объяснить, почему окраска раствора 

различная. Составить уравнения реакций гидролиза взятых солей. 

 

32.2.4.  Взаимодействие карбонатов и силикатов с растворами кислот 

 

В одну из четырех пробирок поместить СаСО3, во вторую – NaHCO3, 

в третью – Nа2СO3, в четвертую – 5 мл концентрированного раствора сили-

ката натрия. В каждую из первых трех пробирок добавить по 5-6 капель 1 н 

раствора HCI, а в четвертую – 3 мл 20 %-го раствора HCI и перемешать 

стеклянной палочкой. 

Объяснить наблюдаемое явление. Составить уравнения соответствую-

щих реакций. 
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32.2.5. Огнестойкость ткани и целлюлозы,  

пропитанной силикатами 
 

Кусочек ткани (или фильтровальной бумаги) пропитать насыщенным 

раствором жидкого стекла. Продержав его в растворе 10-15 минут, сушить 

над пламенем горелки и, держа пинцетом, внести в пламя для испытания на 

огнестойкость. Для сравнения внести в пламя такой же кусочек этого мате-

риала без пропитки. 

 

32.2.6.  Отношение олова и свинца к кислотам 

 

Испытать поведение олова и свинца в кислотах (HCI 1н, H2SO4 1н, 

HNO3 конц., НNO3 раствор 1:1, H2SO4 конц.) на холоде и при нагревании. 

Для каждого опыта использовать гранулу металла и по I-2 мл раствора кис-

лот. 

 

32.2.7.  Отношение олова и свинца к растворам щелочей 

Испытать поведение олова и свинца в 40 %-м растворе NаОН на хо-

лоде и при нагревании, используя для опыта по 1-2 мл раствора щелочи и 

по 1-2 гранулам металла. 

 
32.2.8. Получение гидроксида олова (IV) и исследование  

его амфотерности 

 
К раствору SnCI4 прилить раствор аммиака. Полученный осадок ис-

пытать по отношению к соляной кислоте и избытку щелочи NаОН. Объяс-

нить наблюдаемое. Составить уравнения реакций.   

 
32.2.9. Окислительные свойства соединений свинца (IV) 

 
(Работать под вытяжкой !) В пробирку с крупинкой диоксида свинца 

прилить 2-3 капли концентрированной азотной кислоты и смесь прокипя-
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тить. Затем прибавить в пробирку 2-3 капли раствора соединения Мn (II). 

Смесь еще раз прокипятить. Дать раствору отстояться и наблюдать красно-

фиолетовую окраску раствора (ион MnO4¯  ). Составить уравнение реакции. 

 

32.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

32.4.  Упражнения и задачи 

 

1. После прохождения I м3 воздуха через раствор Ва(OН)2 образова-

лось 2,64 г ВаСО3. Вычислить процентное содержание СO2 в воздухе. 

2. Чем объясняется устойчивость свинца по отношению к разбавлен-

ной и умеpенно концентрированной H2SO4 и неустойчивость по отношению 

к концентрированным ее растворам (более 80 %) ? 

3. Закончить уравнения реакций : 

Sn(NO3)2 + KOH → ; C + HNO3 → ; 

Na2[Sn(OH)6] + HCl → ; Na2SiO3 + H2O → ; 

Na2PbO2 + HNO3 → ; SiO2 + K2CO3 → ; 

PbO2 + Mn(NO3)2 + HNO3 → ; SiO2 + C + Cl2 → . 

4. Из 54 г кристаллической соды Nа2СO3·10H2O необходимо пригото-

вить 10 %-й раствор Nа2СO3. Сколько для этого надо воды ? 

5. Чем объяснить способность молекулы СО выступать в качестве ли-

ганда в комплексных соединениях ?  

6. Как объяснить характер изменения устойчивой степени окисления 

в ряду С – Si – Ge – Sn – Pb ? 
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33.   ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА  32* 
 

СВОЙСТВА БОРА, АЛЮМИНИЯ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы: изучить химические свойства бора, алюминия, свой-

ства соединений бора и алюминия, ознакомиться с легкими конструкцион-

ными сплавами на основе алюминия. 

 

33.1.  Краткие теоретические сведения 

 

Бор и алюминий – элементы главной подгруппы третьей группы пе-

риодической системы элементов. Физические свойства бора, алюминия и 

аналогов по подгруппе приведены в табл. 21. 

Таблица 21 

 

Сим

вол 

эле-

мен-

та 

Заряд 

ядра 

Элект-

ронная 

форму-

ла 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

,Eo
Me/Me n+

В 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Тпл, 

К 

Сте-

пень 

окис-

ления 

В при-

роде, 

мас.% 

B +5 ...2s22p2 0,097 808 - 1,73 2573 +3, -3 3·10-4 

Al  +13 ...3s23p2 0,143 577 -1,66 2,70 933 +3 8,8 

Ga +31 ...4s24p2 0,139 579 -0,52 5,90 302,8 +3 1,5·10-3 

In +49 ...5s25p2 0,166 558 -0,34 7,31 429 +3 1·10-5 

Tl +81 ...6s26p2 0,171 589 -0,33 11,68 577 +1, +3 3·10-4 

 

При обычных условиях бор очень инертен. При нагревании актив-

ность его возрастает и он взаимодействует с кислородом, галогенами, се-

рой, азотом, углеродом, водородом и металлами : 

4B+3O2  →
o700 2B2O3;  2B + 3H2 → B2H6 (бораны общего состава BnHn+4); 

эл.дуга 
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2B + N2  →
o900  2BN;       4B + C → B4C. 

При температуре красного каления бор реагирует с водой : 

2В + 6Н2O → 2Н3BO3 + 3H2 ↑. 

В разбавленных кислотах бор не растворяется. Азотная и серная 

(концентрированные) окисляют бор до борной кислоты : 

В + 3НNO3 → Н3BO3 + 3NO2 ↑. 

Оксид бора обладает кислотными свойствами. При растворении в во-

де получаем слабую борную ортокислоту : 

B2O3 + 3H2O �  2H3BO3. 

При обезвоживании борной кислоты, нагревая, получаем борную ме-

такислоту HBO2, тетраборную кислоту H2В4O7 и оксид бора В2O3. При дей-

ствии щелочей на борную ортокислоту получаем соли тетраборной кисло-

ты: 

2NaOH + 4H3BO3 → Na2B4O7 + 7Н2O. 

Карбид В4С и нитрид бора BN обладают высокой температурой плав-

ления и твердостью. Используются в качестве абразивных материалов. Бура 

Na2B4O7,используется при пайке и сварке металлов, в производстве эмалей, 

для изготовления лампового и оптического стекла. Добавление бора в спла-

вы придает им мелкозернистость, улучшает их механические свойства. 

Алюминий очень активный металл, обладает большим сродством к 

кислороду. В результате окисления на его поверхности образуется оксидная 

пленка Аl2О3, сплошная и беспористая, плотно сцепленная с металлом, чем 

и объясняется его высокая стойкость в атмосферных условиях, в морской 

воде. Порошкообразный алюминий при нагревании энергично сгорает на 

воздухе : 

2AI + 3/2 O2 → А1203 + 1669,4 кДж/моль. 

Алюминий, лишенный защитной пленки, энергично взаимодействует 

с водой, растворами соляной и серной кислот, вытесняя водород : 

2AI + 6Н2O → 2Аl(OН)3 + 3H2↑; 
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2AI + 6HCI → 2AICI3 + ЗН2 ↑; 

2AI + 3H2SO4  → AI2(SO4)3 + 3Н2. 

Оксид и гидроксид алюминия проявляют амфотерные свойства, по-

этому алюминий хорошо растворяется в щелочах : 

2AI + 6НОН + 2NаОН → 2Na[Al(OH)4 + 3H2 ↑. 

Гидроксид алюминия в воде практически не растворяется, но раство-

ряется и в кислотах, и в щелочах : 

AI 2(SO4)3 + 6NаОН → 2А1(0Н)3↓ + 3Na2SO4 ; 

AI(OH)3 + 3HCI → ЗН2O + А1С13 ; 

А1(OН)3 + NаОН → Na[Al(OH)4]. 

Соли алюминия (кроме фосфатов, силикатов и некоторых других) хо-

рошо растворимы в воде. В растворах они полностью или частично гидро-

лизуются : 

Al 3+ HOH � AlOH2+ + H+;  pH < 7; 

Al 2S3 + 6HOH � 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑;  pH ≈ 7. 

Получают алюминий при электролизе расплава  Al2O3: 

4Al2O3 � 4Al3+ + ;Al4 3
3
−  

                          на катоде (-)                                 на аноде (+) 

4Al3+ + 12е → 4Al0;             −3
3AlO4  – 12e → 2Al2O3 + 3O2↑. 

Сплавы алюминия применяются в самолетостроении, ракетостроении, 

в промышленном и гражданском строительстве, судостроении, в химиче-

ской промышленности (производство азотной кислоты), в электротехнике и 

радиотехнике. Алюминий применяется в производстве взрывчатых смесей, 

при получении тугоплавких металлов (W, Сг, Мо), для защиты металлов от 

коррозии. Искусственные рубины используются в качестве подшипников в 

часовых механизмах, в качестве основной составной части оптических из-

лучателей – лазеров. 
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33.2. Экспериментальная часть 

 

33.2.1. Приборы и реактивы 

 

Горелка, спички. Растворы : 2 н HCI, 2н H2SO4, 2 н НNO3, 2 н Nа2В4O7, 

2 н AI2(SO4)3, 2 н NаОН. Лакмус нейтральный. Концентрированные кисло-

ты: HCI (ρ = 1,19 г/см3), H2SO4 (ρ = 1,84 г/см3), НNO3 (ρ = 1,4 г/см3). Сухие 

вещества: Na2B4O7, гранулы Al. 

 

33.2.2. Получение борной ортокислоты 

 

В пробирку поместить немного буры Nа2В4O7 и добавить 5-6 капель 

воды, подогреть. В насыщенный раствор буры внести 2-3 капли конц. 

H2SО4. 

 
33.2.3.  Гидролиз тетрабората натрия 

 
В пробирку с 5-6 каплями нейтрального раствора лакмуса добавить 3-

4 капли раствора Nа2В4O7. 

 
33.2.4.  Взаимодействие алюминия с кислотами 

 
а) В три пробирки внести по 5-6 капель 2н растворов кислот: соляной, 

серной, азотной. В каждую пробирку опустить по кусочку алюминия. 

б) В три пробирки внести по 6-8 капель концентрированных кислот:  

соляной (ρ = 1,19 г/см3), серной (ρ = 1,84 г/см3), азотной (ρ = 1,4 г/см3). В 

каждую пробирку внести кусочек алюминия. Нагреть пробирки на водяной 

бане.   

 
33.2.5.  Растворение алюминия в водном растворе щелочи 

 
Внести в пробирку кусочек алюминия и добавить 5-6 капель воды. 

Нагреть пробирку и добавить 5-8 капель 2 н раствора едкого натра. 
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33.2.6.  Гидроксид алюминия, его получение и свойства 

 

В две пробирки внести по 5-6 капель 2н раствора сульфата алюминия 

и добавить по каплям 2 н раствор едкого натра. В первую пробирку доба-

вить 5-6 капель 2 н раствора серной кислоты, во вторую – 5-6 капель 2 н 

раствора едкого натра. 

 

33.2.7. Гидролиз солей алюминия 

 

В пробирку внести 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса и доба-

вить 3-4 капли 2 н раствора сульфата алюминия. 

 
33.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
 

33.4. Задачи и упражнения для самостоятельной работы 
 

I. При работе гальванического элемента А1/А12(SO4)3//Сг2(SO4)3/Сг) 

масса катода увеличилась на 31,2 г. Определить, на сколько уменьшилась 

масса анода. 

2. Закончить уравнения реакций : 

B + HNO3(конц.)   → ; Na2CO3 + AlCl3 + H2O → ; 

Na2B4O7 + H2SO4 + H2O → ; Al + HNO3(конц.) → ; 

Na2S + Al2(SO4)3 + H2O → ; Al + H2SO4(конц.) → . 

3. Осуществить следующие превращения : 

а) Al → Na[Al(OH)4] → Al(OH)3 → AlCl3 → AlOHCl2 ; 

б) B → H3BO3 → Na2B4O7 → H3BO3 → HBO2 → H2B4O7 → B2O3. 
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34. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 33* 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА СОЕДИНЕНИЙ АЗОТА,  

СУРЬМЫ, ВИСМУТА 

 

Цель работы: изучить некоторые свойства соединений элементов 

главной подгруппы V группы. 

 

34.1. Краткие теоретические сведения 

 

Физические свойства простых веществ (табл.22), образованных эле-

ментами главной подгруппы V группы, изменяются так же, как и в ранее 

рассмотренных подгруппах. 

Таблица 22 

Сим-

вол 

эле-

мента 

За-

ряд 

яд-

ра 

Элект-

ронная 

формула 

Rат, 

нм 

I, 

моль

кДж
 

ρ·10-3, 

кг/м3 

Ткип, 

К 

Тпл, 

К 

Степень 

окисления 

В при-

роде, 

мас.% 

N 7 ...2s22p3 0,071 1400 0,00125 77 63 -3,0,+1,+2, 

+3,+4,+5 

0,03 

P 15 ...3s23p3 0,13 1013 2,7 553 317 -3,0,+3,+5 0,04 

As 33 ...4s24p3 0,148 947 5,7 1090 885 -3,0,+3,+5 1·10-4 

Sb 51 ...5s25p3 0,161 834 6,7 1900 903 -3,0,+3,+5 5·10-5 

Bi 83 ...6s26p3 0,182 703 9,8 1700 544 0,+3,+5 2·10-5 

 

С кислородом элементы подгруппы азота образуют оксиды общей 

формулы R2O3 и R2O5, которым соответствуют кислородные кислоты типа 

НRO2 и HRO3. По отношению к кислороду, сере, фтору, хлору элементы 

подгруппы азота наряду со степенью окисления +5 проявляют и степень 

окисления +3. Последняя более характерна для висмута. 
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С водородом элементы подгруппы азота образуют соединения типа 

RH3, которые в водных растворах не образуют ионов водорода. 

Элементы подгруппы азота можно отнести в основном к неметаллам, 

однако мышьяк и сурьма проявляют и металлические свойства, а у висмута 

они преобладают. Эта закономерность хорошо прослеживается при взаимо-

действии простых веществ с азотной кислотой. Фосфор, мышьяк и сурьма с 

концентрированной HNO3 образуют соответствующие кислоты: 

3S + 5HNO3 + 2H2O = 3H3AsO4 + 5NO ↑; 

3P + 5HNO3 + 2H2O = 3H3PO4 + 5NO ↑; 

3Sb + 5HNO3 = 3HSbO3 + 5NO ↑ + H2O . 

Висмут же в концентрированной HNO3 пассивируется, а с разбавлен-

ной – дает нитрат, т.е. ведет себя как металл: 

Bi + 4HNO3 = Bi(NO3)3 + NO + 2H2O. 

Соединения висмута (V) и азота(V) являются сильными окислителя-

ми. 

Исключительной особенностью окислительных способностей азотной 

кислоты следует считать ее отношение к металлам. При взаимодействии 

азотной кислоты с металлами водород, как правило, не выделяется, он оки-

сляется, образуя воду. Кислота же в зависимости от концентрации и актив-

ности металла может восстанавливаться до соединений: 

)NONH(NHNONNONOHNO 34

33

32
0

2

23

2

4

2

−+++++

→→→→→ . 

Восстановление азотной кислоты различной концентрации при взаи-

модействии с металлами разной активности характеризует схема: 

 

 

 

 

 

 

 

Концентри-
рованная не 
действует на 

Fe, Cr, Al, 
Au, Pt, In, Ta 

 

– 

Концентриро-
ванная c дру-
гими тяжелы-
ми металлами 

 
 

NO2 

Концентрирован-
ная со щелочными 
и щелочно-земель-
ными металлами 

 
 

N2O 

Разбавленная со 
щелочно-

земельными ме-
таллами 

 
 

NH3(NH4NO3) 

Разбав-
ленная с 
тяжелыми 
металлами 

 
 

NO 

HNO3 
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Например: 

Ag + 2HNO3(конц.) = AgNO3 + NO2 + H2O. 

В ряду оксидов и гидроксидов элементов подгруппы азота, в которых 

элементы проявляют степень окисления +3, усиливается оснόвный харак-

тер. Так, N2O3, As2O3 и Sb2O3 взаимодействуют с растворами щелочей, об-

разуя нитриты, гидроксоарсенаты (III) и гидроксостибаты: 

2KOH + N2O3 = 2KNO2 + H2O; 

As2O3 + 2KOH + 3H2O = 2K[As(OH)4]; 

Sb2O3 + 2KOH + 3H2O = 2K[Sb(OH)4]. 

Наоборот, Bi2O3 легко взаимодействует с кислотами, образуя соли Bi 

(III), а со щелочами практически не реагирует. 

Оксиды и гидраты элементов со степенью окисления элемента +5 

кислотны по химической природе. Им соответствуют анионные комплексы 

типа [ЭO4]
3-, [Э(OH)6]¯ , образующиеся при взаимодействии соответствую-

щих соединений со щелочами. Например: 

Sb2O5 + 2KOH + 5H2O = 2K[Sb(OH)6]. 

 

34.2. Экспериментальная часть 

 

34.2.1. Приборы и реактивы 

 

Набор тугоплавких пробирок и газоотводных трубок. Сухие веще-

ства: хлорид аммония, гидроксид кальция, цинк, магний, медь, висмут, же-

лезо, лучинка. Растворы веществ: концентрированная азотная кислота; рас-

твор HNO3 1:1; спиртовый раствор фенолфталеина;  концентрированный  и 

1 н растворы соляной кислоты; 25 %-й раствор аммиака; йодная вода; 0,5 н 

раствор KMnO4; растворы соединений сурьмы (III) и висмута (III); 0,5 н 

раствор MnSO4; растворы висмутата(V) натрия; 40 %-й и 10 %-й растворы 

NaOH. 
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34.2.2. Получение аммиака из аммонийных солей и опыты с ним 

 

В сухую пробирку всыпать тщательно перемешанную смесь равных 

объемов хлорида аммония и гидроксида кальция, закрыть пробкой с газоот-

водной трубкой и укрепить в штативе, как показано на рис.10. На газоот-

водную трубку надеть сухую пробирку для сбора NH3. Смесь осторожно 

нагреть. После наполнения аммиаком осторожно, не переворачивая, снять 

пробирку и закрыть крышкой. 

Аммиак растворить в воде, содержащей фенолфталеин. Для этого 

пробирку с аммиаком погрузить отверстием в ванну с водой. Объяснить 

наблюдаемое. 

К отверстию газоотводной трубки (рис.10) поднести стеклянную па-

лочку, смоченную концентрированной соляной кислотой. Объяснить 

наблюдаемое явление. 

 

Рис.10 
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34.2.3. Восстановительные свойства аммиака 

 

Внести в пробирку 3-4 капли йодной воды и 2-3 капли 25 %-го рас-

твора аммиака. Йодная вода изменит окраску. Объяснить причину этого. 

Написать уравнение реакции, учитывая, что аммиак окисляется йодом до 

свободного азота. 

В пробирку внести 3-4 капли перманганата калия и 3-5 капель 25 %-го 

раствора аммиака. Слегка подогреть на пламени горелки. Объяснить 

наблюдаемое. Написать уравнение соответствующей реакции, учитывая, 

что аммиак окисляется до свободного азота, а осадок представляет собой 

оксид марганца (IV) MnO2. 

 

34.2.4. Реакция хлорида аммония с оксидом меди (II) 

 

Сильно нагреть маленькую полоску листовой меди, держа ее щипца-

ми. По охлаждении исследовать металл, отметить изменение в цвете. Снова 

нагреть до накаливания. Затем посыпать немного твердого хлорида аммо-

ния на горячий металл и дать остыть. Наблюдаемое явление объяснить. Где 

находит применение эта реакция? 

 
34.2.5. Отношение азотной кислоты разной концентрации 

к простым веществам (тяга!) 

 

а) Положить маленькие кусочки магния, цинка, меди, висмута и желе-

за в отдельные пробирки. Добавить по 10-15 капель концентрированной 

азотной кислоты. Проделать то же, добавляя раствор азотной кислоты (1:1) 

к металлам. 

б) В пробирку с концентрированной азотной кислотой внести тлею-

щую лучинку (углерод). Наблюдать ее воспламенение. Объяснить наблюда-

емые явления, составить уравнения реакций. 
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34.2.6. Окисление соединений сурьмы (III) (тяга!) 

 
К подкисленному  раствору соединения Sb (III) прилить раствор иода. 

Объяснить исчезновение окраски. 

34.2.7. Окислительные свойства соединений висмута (V) 

 
К 3-4 мл разбавленной HNO3 прилить 2-3 капли раствора MnSO4 и 

внести стеклянной палочкой висмутат (V) натрия. Объяснить появление ро-

зово-малиновой окраски. 

 
34.2.8. Получение и сравнение химической природы 

гидроксидов сурьмы (III) и висмута (III) 

 
Получить гидроксиды сурьмы (III) и висмута (III) по обменной реак-

ции. Установить, который из них амфотерен. 

 
34.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

34.4. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 

1. Привести уравнения реакций и обосновать условия получения NO в 

промышленности и в лаборатории. 

2. Как освободить кислород от примесей аммиака, аммиак – от при-

месей СО2? 

3. Аммиачная вода первого сорта, выпускаемая заводами синтетиче-

ского аммиака, содержит 25 % аммиака по массе. В каком ее количестве со-

держится 5 моль аммиака? 
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4. Газы в лаборатории часто сушат путем пропускания их через кон-

центрированную серную кислоту. Почему этот способ не применим для 

осушения аммиака? 

5. Как изменяется восстановительная активность в ряду As (III) – Sb 

(III) – Bi (III)  и окислительная активность в ряду As (V) – Sb (V) – Bi (V) ? 

6. Как изменяются энергии связи Э-Н и устойчивость молекул в ряду  

H3N – H3P – H3As – SbH3 – BiH3 ? Как изменяется в этом ряду сродство к 

протону и чем это объясняется ? 

 

35. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 34* 
 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА КИСЛОРОДА. 

ВОДОРОДНЫЕ И КИСЛОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ СЕРЫ 

 

Цель работы: ознакомиться с получением и свойствами кислорода, а 

также с получением и свойствами некоторых соединений серы. 

 
35.1. Краткие теоретические сведения 

 
Физические свойства в значительной мере определяют химический 

характер элементов (табл.23). 

Таблица 23 

Сим-
вол 
эле-
мента 

За-
ряд 
яд-
ра 

Элект-
ронная 
формула 

Rат, 
нм 

Э О 

ρ·10-3, 
кг/м3 Тпл, 

К 
Степень окисления 

В при-
роде, 
мас.% 

O +8 ...2s22p4 0,066 3,50 0,00143 54,2 -2, -1 (Н2О2), +2 (OF2) 47 

S +16 ...3s23p4 0,104 2,60 2,07 392,3 -2, +4, +6 0,1 

 

В лаборатории кислород получают разложением хлората калия в при-

сутствии катализатора – оксида марганца (IV) или разложением перманга-

ната калия: 
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2KClО3   → 2
o MnO,t

 2KCl + 3O2↑; 
 

2KMnO4 →
ot  K2MnO4 + MnO2 + O2↑. 

Важнейшее химическое свойство кислорода – способность образовы-

вать оксиды со всеми элементами (они не получены только для первых трех 

инертных газов), а также взаимодействовать со сложными веществами, 

проявляя окислительные свойства. 

Примеры:        2Ca + O2 + 2CaO; 

4NH3 + 3O2 = 6H2O + 2N2. 

Кислород – эффективное средство интенсификации металлургических 

процессов. При задувании в доменную печь воздуха, обогащенного кисло-

родом, значительно повышается температура пламени, в результате чего 

ускоряется процесс плавки и увеличивается производительность печи. В 

сталеплавильном производстве замена воздуха кислородом (полная или ча-

стичная) приводит не только к интенсификации этих процессов, но и к 

улучшению качества получаемых сталей.  

Состав соединений серы, их характер отражены в табл.24. 

Сероводород может быть получен при соединении серы с водородом: 

S + H2 

ot
=  H2S. 

Но обычно его получают действием разбавленной HCl или H2SO4 на 

сульфид железа (II): 

FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S↑; 

FeS + 2H+ = Fe2+ + H2S↑. 

На воздухе сероводород горит голубым пламенем с образованием ди-

оксида серы и воды: 

2H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2O. 

При недостатке кислорода образуется сера и вода: 

2H2S + O2 = 2S + 2H2O. 

Сероводород очень ядовит. 
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Таблица 24 

Сте-
пень 
окис-
ления 

Газо-
образ-
раз-
ные 
соеди-
еди-
нения 

Водные растворы Соли 
Окислительно-

восстановительные 
свойства 

-2 H2S H2S�H++HS¯ , 
K1=6·10-8 

HS¯  � H+ + S2- 
сероводородная 

кислота 

Na2S, CuS – 

сульфиды; 

NaHS, KHS – 

гидросульфиды 

H2S проявляет только 

восстановительные 

свойства:  

H2S + I2 = 2HI + S 

+4 SO2 H2SO3�H+ 

+HSO3¯ , K1=2·10-2 

HSO3¯� H+ +SO3
2- 

сернистая кислота 

Na2SO3, K2SO3 – 

сульфиты; 

NaHSO3, Ca(HSO3)2 

– гидросульфиты 

H2SO3 и ее соли – вос-

становительные: 

2H2SO3+O2 = H2SO4 

и окислительные: 

H2SO3+2H2S=3S+3H2O 

+6 SO3 H2SO4�H+ +HSO4  ̄

HSO4¯  � H+ +SO4
2- 

серная кислота 

Na2SO4, CaSO4 – 

сульфаты; 

KHSO4, Ca(HSO4)2 

– гидросульфаты 

H2SO4 – только окис-
лительные: 

2H2SO4(конц.)+ Cu = 

= CuSO4+SO2+H2O 

 

Концентрированная серная кислота обугливает органические веще-

ства: сахар, бумагу, дерево, волокна и т.д., отнимая от них воду. Как силь-

ная нелетучая кислота, H2SO4 вытесняет из сухих солей другие кислоты. 

Например: 

NaNO3 + H2SO4 = NaHSO4 + HNO3. 

Очень важное химическое свойство H2SO4 – отношение ее к метал-

лам. Разбавленная и концентрированная H2SO4 реагирует с ними различно. 

Разбавленная H2SO4 окисляет своими ионами водорода только метал-

лы, стоящие в ряду стандартных электродных потенциалов до водорода. 

Например: 

.HZnSOSOHZn 0
2

2

442
0 ↑+=+

++
 

В этой реакции Zn0 – восстановитель, а ионы Н+ – окислители. 
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Концентрированная же H2SO4  является окислителем за счет серы со 

степенью окисления +6. Она окисляет металлы, стоящие в ряду напряжений 

до серебра включительно. Продукты ее восстановления могут быть различ-

ными в зависимости от активности металла и от условий (концентрация 

кислоты, температура). При взаимодействии с малоактивными металлами 

H2SO4  восстанавливается до SO2: 

Cu + 2H2SO4 = CuSO4 + SO2 + 2H2O. 

При взаимодействии с более активными металлами продуктами вос-

становления могут быть как SO2, так и свободная сера и сероводород: 

Zn + 2H2SO4 = ZnSO4 + SO2↑ + 2H2O; 

3Zn + 4H2SO4 

ot
=  3ZnSO4 + S↓ + 4H2O; 

4Zn + 5H2SO4

o100
= 4ZnSO4 + H2S↑ + 4H2O. 

При электролизе 50 %-го раствора H2SO4  на аноде разряжаются ионы 

H2SO4¯ . Последние, теряя свои заряды, соединяются попарно и образуют 

пероксодвусерную или надсерную кислоту H2S2O8: 

−
4HSO2 – 2ē = H2S2O8. 

Строение ее выражается формулой: 

 

 

 

Два атома кислорода образуют «цепочку», характерную для перокси-

дов. Такие кислоты получили название пероксикислот (надкислот). Все пе-

роксикислоты обладают, подобно пероксидам, сильными окислительными 

свойствами. 

Если прокипятить водный раствор Na2SO3 с серой и, отфильтровав 

излишек серы, оставить охлаждать, то из раствора выделяется новое веще-

ство – Na2S2O3·5H2O. Это вещество – соль тиосерной кислоты H2S2O3: 

 

 

              O                 O 

H – O – S – O – O – S – O – H 

              O                 O 

H – O              S 
               S 
H – O              O 
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Соли тиосерной кислоты называются тиосульфатами. Из них наибо-

лее употребителен тиосульфат натрия Na2S2O3·5H2O, известный под непра-

вильным названием «гипосульфит». 

 
35.2. Экспериментальная часть 

 
35.2.1. Приборы и реактивы 

 
Пробирки, железный штатив, прибор для получения сероводорода, 

тигли, лучины, горелки, синяя лакмусовая бумага, перманганат калия, хло-

рат калия, диоксид марганца, сульфид железа, сульфит натрия, медь 

(стружка), цинк (гранулированный и порошок), железо (стружка), серово-

дородная вода. Растворы: 0,5 н KMnO4; 0,5 н K2Cr2O7; 2 н HNO3; 2 н и с 

плотностью 1,84 г/см3 H2SO4; 2 н и с плотностью 1,19 г/см3 HCl; 0,5 н 

(NH4)2S; 0,5 н BaCl2; 0,5 н MnSO4; 0,5 н Pb(NO3)2. 

 
35.2.2. Получение кислорода 

 
а) Поместить в пробирку немного кристаллов перманганата калия 

KMnO4, укрепить пробирку в штативе вертикально и подогреть ее пламе-

нем горелки. Внести в пробирку тлеющую лучину и убедиться в выделении 

кислорода. 

Разложение KMnO4 протекает по схеме 

KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2↑. 

Подобрать коэффициенты к этому уравнению. 

б) Поместить в пробирку немного кристаллов хлората калия KClO3 

(бертолетовой соли), укрепить пробирку вертикально в штативе и нагревать 

в пламени горелки до полного расплавления соли. Внести в пробирку тле-

ющую лучинку. Обнаруживается ли присутствие кислорода? Отодвинуть 

горелку, внести в пробирку немного диоксида марганца MnO2 и снова подо-

греть пробирку. Опять внести в пробирку тлеющую лучинку и убедиться в 

выделении кислорода. 

Написать уравнение разложения KClO3 в присутствии MnO2.  
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35.2.3. Сероводород и его свойства 

 

а) Получение сероводорода и его горение. Пробирку, на 1/3 напол-

ненную мелкими кусочками сульфида железа, закрепить в штативе. Доба-

вить в нее 5-6 капель HCl (плотность 1,19 г/см3). Быстро закрыть пробирку 

пробкой с отводной трубкой. Выделяющийся газ зажечь у конца отводной 

трубки. Над пламенем горящего газа подержать смоченную дистиллиро-

ванной водой синюю лакмусовую бумажку. Объяснить изменение ее цвета. 

Написать уравнения реакций: 1) получения сероводорода; 2) его пол-

ного сгорания; 3) взаимодействия с водой газа, полученного при горении 

сероводорода. 

Указать, какая из этих реакций относится к окислительно-восста-

новительным. 

б) Восстановительные свойства сероводорода. В две пробирки внести: 

в первую – 5 капель перманганата калия и 2 капли 2 н раствора H2SO4, во 

вторую – столько же дихромата калия и той же кислоты. В каждую из про-

бирок добавлять по каплям сероводородную воду до изменения окраски 

каждого раствора и его помутнения вследствие выделения серы. 

Написать уравнения соответствующих реакций, учитывая, что 

−
4MnO -ион переходит в Mn2+, а −2

72OCr -ион – в 2Cr3+-ионы. 

 
35.2.4. Получение малорастворимых сульфидов 

 
В две пробирки внести раздельно по 3-4 капли растворов сульфата 

марганца и нитрата свинца. В каждый раствор добавить по 2-4 капли суль-

фида аммония. Наблюдать выпадение осадков сульфида марганца и суль-

фида свинца. К полученным осадкам прибавить по 2-3 капли 2 н раствора 

азотной кислоты. Пользуясь величинами произведений растворимости 

(ПРMnS = 2,5·10-10 и ПРPbS = 1·10-27), объяснить, какой сульфид растворился. 

Возможно ли его образование в кислой среде? 
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Написать в молекулярном и ионном виде уравнения реакций получе-

ния сульфидов марганца и свинца. Указать их цвет. 

Написать уравнение реакции растворения MnS в кислоте. 

 

35.2.5. Восстановительные свойства сульфит-иона −2
3SO  

 
В пробирку, содержащую 5-6 капель раствора KMnO4 и 3-4 капли 2 н 

раствора HCl, прибавить несколько кристалликов сульфита натрия Na2SO3. 

Отметить обесцвечивание раствора в связи с переходом иона −
4MnO  в ион 

Mn2+. В какое соединение при этом перешел сульфит натрия? Добавив 1-2 

капли 2 н раствора HNO3 и столько же раствора BaCl2, убедиться в переходе 

иона −2
3SO  в ион −2

4SO . Отметить наблюдаемые явления и написать урав-

нения всех протекающих реакций. 

 

35.2.6. Взаимодействие серной кислоты с металлами 

 

а) Взаимодействие разбавленной H2SO4 с металлами. В три пробирки 

внести по 5-8 капель 2 н раствора H2SO4 и по 2 кусочка металлов: в первую 

– цинка, во вторую – железа, в третью – меди. Если реакция идет медленно, 

слегка подогреть пробирки пламенем горелки. 

В каком случае реакция не идет? Почему? Написать уравнения проте-

кающих реакций. Какой ион в этих реакциях является окислителем? 

б) Взаимодействие концентрированной серной кислоты с цинком. В 

тигелек поместить немного цинковой пыли и налить 5-10 капель конц. 

H2SO4 (плотность 1,84 г/см3). Тигель нагреть пламенем горелки. К выделя-

ющемуся газу над тиглем поднести фильтровальную бумагу, смоченную 

раствором Pb(NO3)2 или Pb(CH3COO)2. Объяснить появление темного пятна 

на этой бумаге. Написать уравнения реакции взаимодействия конц. H2SO4 с 

цинком с образованием: 1) сернистого газа; 2) серы; 3) сероводорода. 
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35.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

35.4. Вопросы и задачи для самостоятельной работы 

 

1. Написать уравнения реакций гидролиза сульфидов: Al2S3, Na2S. 

2. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде: 

(NH4)2S + FeCl2 = ;      H2S + FeCl3 = ;      H2SO4(конц) + Zn = . 

3. Какие соединения называются тиосоединениями? 

4. Какие свойства, окислительные или восстановительные, проявляет 

H2SO3 при ее взаимодействии: а) с магнием; б) с сероводородом; в) с ио-

дом? Какой из входящих в ее состав ионов обуславливает эти свойства в 

каждом из указанных случаев? 

5. Через 100 мл 0,2 н раствора NaOH пропустили 448 мл SO2 (н.у.). 

Какая соль образовалась? Найти ее массу. 

6. Сколько граммов H2SO4 необходимо для растворения 50 г ртути? 

Сколько из них пойдет на окисление ртути? Можно ли взять для растворе-

ния ртути разбавленную H2SO4? 

7. Одинаковое ли количество H2SO4  потребуется для растворения 40 г 

никеля, если в одном случае взять концентрированную кислоту, а в другом 

– разбавленную ? Сколько граммов  пойдет на окисление никеля в каждом 

случае? 
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36. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА   35* 

ЧАСТНЫЕ  РЕАКЦИИ  ИОНОВ 

 
Цель работы: oзнакомиться с методикой проведения частных реак-

ций на ионы. 

 
36.1.  Краткие теоретические сведения 

 
Открытие составных частей исследуемого вещества производится по 

характерным свойствам соединения, полученного при химическом взаимо-

действии исследуемого вещества с реактивом. Реакция, протекающая меж-

ду исследуемым веществом и реактивом с целью установления составных 

частей вещества, называется аналитической реакцией. Реактивом называет-

ся вещество, вступающее в химическое взаимодействие с исследуемым ве-

ществом. Например, реакция хлорида натрия с нитратом серебра с образо-

ванием белого аморфного осадка AgCI является аналитической реакцией на 

ионы С1¯ , а вещество AgNO3 служит реактивом на данный ион. 

Аналитические реакции проводят "сухим" или "мокрым" путем. "Су-

хой" способ определения элемента основан на изменении окраски пламени 

при внесении в него соединения, содержащего данный элемент; или на из-

менении цвета перлов, полученных сплавлением исследуемого вещества c 

бурой. 

Реакции, выполняемые "мокрым" путем, проводят в водных раство-

рах, в которых исследуемое вещество находится в виде ионов. 

В качестве аналитической реакции обычно применяют реакции, про-

текающие с внешним эффектом: образованием или растворением осадка, 

выделением или поглощением газа, изменением окраски раствора и т.д. 

Например, реакция выделения бесцветного газа CO2, не имеющего запаха, 

служит аналитической реакцией на ионы −2
3CO : 

Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2O + CO2↑; 

−2
3CO  + 2H+ = H2O + CO2. 
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Аналитические реакции проводят при строго определенных условиях: 

рН раствора, концентрации и температуре. Например, реакцию между ис-

следуемым веществом СаСl2 и реактивом Nа2СO3 с целью получения осадка 

следует проводить из нейтрального (pН = 7) или слабощелочного раствора 

CaCl2 (рН>7): 

CaCI2 + Na2CO3 = CaCO3 ↓ + 2NаС1; 

Са2+ + −2
3CO  = СаСO3↓. 

Аналитические реакции, выражающие характерные химические свой-

ства данного иона, называются частными реакциями этого иона. Например, 

для ионов двухвалентного железа частными реакциями служат реакции вза-

имодействия этих ионов со щелочью с образованием светло-зеленого осад-

ка гидроксида Fe (II) : 

FeSO4+2NaOH   = Fе(OН)2↓.+ Na2SO4 

или взаимодействия с гексацианоферратом (Ш) калия с образованием сине-

го осадка турнбулевой сини : 

3FeSO4 + 2К3[Fе(CN)6]  =  Fe3[Fe(ON)6]2↓ + 3K2SO4. 

Если реакция позволяет открыть данный ион в присутствии других 

ионов, то она называется специфической реакцией. Так, специфической 

(избирательной) реакцией на ион аммония NH4
+ служит реакция взаимодей-

ствия солей аммония со щелочью при нагревании : 

+
4NH + ОН¯  = NH3↑ + Н2O. 

 
36.2. Экспериментальная часть 

 
36.2.1. Приборы и реактивы 

 
Аппарат Киппа, штатив с пробирками, бумага лакмусовая (синяя и 

красная), растворы 0,5 н AI2(SO4)3, 2 н и конц. HNO3, 2 н NН4OН, 2 н и 

насыщ. NH4CNS, 2 н и крист. NH4Cl, 0,5 н ВаС12, 1,0 %-й аммиачный рас-

твор С4Н8N202 (диметилглиоксим), 0,5 н FeSO4, 0,5 н FeCI3, 0,5 н 

K3[Fe(CN)6], 0,5 н К4[Fе(СN)6], 0,5 н К2СrO4, 0,5 н CoSO4, 0,5 н Mn(NO3)2, 

0,5 н CuSO4, 0,5 н NaOH, 0,5 н Na2CO3, 0,5 н NaNO3, 0,5 н Na2SO4, 0,5 н 
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NaCI, 0,5н NaF, 0,5н NiSO4, 3 %-й H2O2, PbO2, 0,5 н Pb(CN3COO)2, 0,5 н Ag-

NO3, 2 н и конц. H2SO4, 2 н и конц. HCl, C5H11OH (изоамиловый спирт), 2 н 

и конц. СН3СOOН, 0,5 н Cr2(SO4)3, 0,5 н ZnSO4. 

 
36.2.2. Частные реакции на катионы 

 
36.2.2.1. Реакции катионов алюминия AI3+ 

 
Ионы AI3+  в водных растворах бесцветны. 

а) Действие щелочи. К раствору AI2(SO4)3 добавлять по каплям 2 н 

раствор NaOH до образования белого аморфного осадка Аl(OH)3. Получен-

ный осадок Al(OH)3 разделить на две равные части. К одной прилить 2 н 

раствор NaOH до растворения осадка, а к другой добавить избыток 2 н рас-

твора HCl. Составить уравнения реакций. 

б) Действие хлорида аммония. К раствору алюмината натрия (из 

предыдущего опыта) добавить 0,2-0,3 г сухого хлорида аммония. Смесь 

взболтать, а затем нагреть до кипения. При этом выпадает белый аморфный 

осадок А1(OН)3 И выделяется бесцветный газ с резким запахом аммиака: 

NaAlO2 + NH4Cl + H2O = Al(OH)3 + NaCl + NH3↑. 

 
36.2.2.2. Реакция катионов аммония 

 
Ионы NH4

+ в водных растворах бесцветны. 

К 5-6 каплям раствора NH4Cl прилить 7-8 капель 2 н раствора NaOH. 

Смесь нагреть до кипения. К отверстию пробирки, не касаясь стенок, под-

нести красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. Лакмусовая бу-

мажка синеет (см. уравнение в теоретической части). 

36.2.2.3. Реакции катиона железа (II) 

Ионы Fe2+ в водных растворах имеют светло-зеленую окраску. 

а) Действие щелочи. К раствору FeSO4 добавить несколько капель 2 н 

раствора NаОН. Выпадает светло-зеленый осадок Fe(OH)2, который кисло-

родом воздуха окисляется до бурого Fe(OH)3 : 

4Fe(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3. 
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б) Действие гексацианоферрата (III) калия K3[Fe(CN)6. К раствору 

FeSO4, подкисленному 1-2 каплями 2 н раствора HCI, добавить 5-8 капель 

раствора красной кровяной соли. Образуется осадок турнбулевой сини: 

3Fe2+ + 2[Fе(СN)6]
3- = Fe3[Fe(CN)6]2. 

 
36.2.2.4. Реакции катионов железа (III) 

 
Водные растворы солей Fe3+  имеют желтую или слабо-бурую окрас-

ку. 

а) Действие роданида аммония NH4CNS. К раствору соли FeCl3 доба-

вить несколько капель 2н раствора роданида аммония до появления темно-

красной окраски раствора: 

Fe3+ + 3CNS¯   �  Fe(CNS )3. 

б) Действие гексацианоферрата (II) калия K4[Fe(CN)6]. К раствору 

FeCl3, подкисленному 1-2 каплями 2 н раствора Н2SO4, добавить несколько 

капель раствора K4[Fe(CN)6] до образования темно-синего осадка берлин-

ской лазури:  

4Fe3+ + 3[Fe(СN)6]
4- = Fe4[Fe(CN)6]3. 

 
36.2.2.5.  Реакция катионов кобальта Со2+ 

 
Безводные соли кобальта – синего цвета, кристаллогидраты и разбав-

ленные растворы – розового цвета. 

К раствору CoSO4 прилить равный объем насыщенного раствора 

NH4CNS и несколько капель изоамилового спирта. Смесь хорошо взбол-

тать, слой изоамилового спирта окрашивается в синий цвет вследствие об-

разования комплексного соединения :    

CoSO4 + 2NH4CN = Co(CNS)2; 

Co(CNS)2 + 2NH4CNS = (NН4)2[Co(CNS)4]. 

При наличии ионов Fe3+ раствор окрашивается в темно-красный цвет, 

поэтому их связывают фторидом в бесцветный комплекс  [FeF6]
3-. Реакцию 

используют для открытия ионов Со2+ . 
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36.2.2.6. Реакция катионов марганца (II) 
 

Водные растворы катионы Mn2+  окрашивают в слабо-розовый цвет. 

В чистую пробирку насыпать немного диоксида PbO2, добавить 1-2 капли 

концентрированной азотной кислоты. Смесь осторожно нагреть почти до 

кипения. С помощью стеклянной палочки внести каплю раствора Mn(NO3)2 

и опять нагреть раствор до кипения. Появление малиново-красной окраски 

указывает на присутствие ионов MnO4¯  : 

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2O. 

 
36.2.2.7. Реакция катионов меди (II) 

 
Ионы Cu2+ окрашивают водные растворы в голубой цвет. К раствору 

СuSО4 прилить по каплям 2 н раствор NН4ОН до образования зеленого 

осадка основной соли : 

2CuSO4 + 2NH4OH = (CuOH)2SO4 + (NH4)2SO4. 

Затем добавить избыток раствора NH4OH до растворения осадка. По-

явление интенсивно-синего окрашивания раствора объясняется образовани-

ем аммиачного комплекса меди : 

(CuOH)2SO4 + 8NH4OH  = [Cu(NH3)4]SO4 + [Cu(NH3)4](OН)2 + 8H2O. 
 

36.2.2.8. Реакция катионов никеля (II) 
 

Ионы Ni2+ окрашивают водные растворы в зеленый цвет. 

К раствору NiSО4 прилить несколько капель 2 н раствора NH4OH до 

щелочной реакции и 4-5 капель раствора диметилглиоксима. При этом об-

разуется характерный осадок красного цвета: 

 

 

 

Ионы Fe2+  образуют с диметилглиоксимом также осадок красного 

цвета. Поэтому их окисляют азотной кислотой до ионов Fe3+. 

СH3 – C = N – OH        СH3 – C = N – O             O  –  N  = C – СH3  
 
2                    +NiSO4                                     Ni                                   +H2SO4 
 
СH3 – C = N – OH        СH3 – C = N – OH           OH – N = C – СH3 
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36.2.2.9.  Реакция катионов свинца Рb2+ 
 

Водные растворы ионов Рb2+  бесцветны. 

К раствору ацетата Pb(CH3COO)2 добавить раствор K2CrO4 до образо-

вания желтого осадка PbCrO4, растворяемого в щелочах : 

Pb(CH3COO) + K2CrO4 = PbCrO4↓ + 2CH3COOH. 
 

36.2.2.10. Реакции катионов хрома (III) 
 

Ионы Сг3+  окрашивают водные растворы в темно-зеленый цвет. 

В пробирку налить 4-5 капель раствора соли Cr2(SO4)3  и 8-10 капель 

2н раствора NaOH до полного растворения выпавшего вначале осадка 

Cr(OH)3. Затем прибавить несколько капель 3 %-го раствора H2O2. Раствор 

xopoшo  взболтать. Появление желтой окраски раствора указывает на пол-

ное окисление ионов Сг3+  до −2
4CrO : 

.OH4OCrNa2NaOH2OH2OCrNa2 24

6

22

1

22

3
+=++

+−+
 

Затем в эту же пробирку добавить 3-5 капель концентрированной 

H2SO4 до кислой реакции. Пробирку охладить и добавить 5-6 капель изо-

амилового спирта и 2-3 капли 3 %-го раствора Н2О2. Хорошо перемешать 

раствор. Окрашивание слоя изоамилового спирта в синий цвет указывает на 

образование пероксида хрома: 

2Nа2СгО4 + H2SO4 = Na2Cr2O7 + Na2SO4 + H2O; 

Na2Cr2O7 + 4H2O2 + H2SO4 = 2СгO5 + Na2SO4 + 5Н2O. 

Реакция позволяет обнаружить ионы Сг3+ в присутствии катионов Al3+ 

и Zn2+. 
 

36.2.2.11. Реакция катионов цинка 
 

Ионы Zn2+  в водных растворах бесцветны. 

Через раствор ZnSO4, подкисленный уксусной кислотой, пропустить 

из аппарата Киппа сероводород до образования белого осадка ZnS, раство-

римого в HCl. 
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36.2.3. Частные реакции на анионы 
 

36.2.3.1. Реакция на сульфат-ионы 
 

К раствору Na2SO4 добавить несколько капель раствора ВаСl2. Выпа-

дает белый осадок, нерастворимый в кислотах : 

Ва2+ + −2
4SO  = BaSO4. 

 
36.2.3.2. Реакция на карбонат-ионы 

 
К раствору Nа2СO3 добавить по каплям 2 н раствор HCl. Наблюдать 

выделение пузырьков бесцветного газа CO2 : 

−2
3CO  + 2H+ = CO2↑ + H2O. 

 

36.2.3.3. Реакция на хлорид-ионы 

 

К раствору NaCI добавить несколько капель раствора AgNO3 до обра-

зования белого аморфного осадка AgCl, растворимого в водном растворе 

аммиака: 

Cl¯  + Ag+ = AgCl; 

AgCl + 2NH4OH = [Ag(NH3)2]Cl + 2H2O. 

При подкислении исследуемого раствора азотной кислотой комплекс 

разрушается и снова выпадает белый осадок AgCI : 

[Ag(NH3)2]Cl + 2HNO3 → AgCl↓ + 2NH4NO3. 

 

36.2.3.4. Реакция на нитрат-ионы 

 

К раствору FeSO4 добавить 7-8 капель раствора NaNO3, затем осто-

рожно, по каплям прилить 3-5 капель концентрированной H2SO4. На грани-

це соприкосновения слоев наблюдается появление бурого кольца состава 

[Fe(NO)]SO4: 

NaNO3 + H2SO4 = Na2SO4 + 2HNO3; 
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6FeSO4 + 3H2SO4 + 2HNO3 = 3Fe2(SO4)3 + 2NO + 4H2O; 

FeSO4 + NO = [Fe(NO)]SO4. 

 

36.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

37.   ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  36* 

ОБЩИЙ ХОД АНАЛИЗА ВЕЩЕСТВА 

 

Цель работы: – ознакомиться с общим ходом анализа вещества, 

определением химического состава вещества.  

 
37.1. Теоретическая часть 

 
Общий ход анализа вещества состоит из следующих последователь-

ных этапов: предварительные испытания, растворение, открытие катионов и 

анионов. 

К предварительным испытаниям относят определение цвета твердого 

вещества и окраски пламени спиртовки. Это дает только ориентировочное 

указание на присутствие некоторых ионов в исследуемом веществе (см. 

табл. 25). 

Затем вещество измельчают в ступке до получения мелкого порошка 

и испытывают его растворимость сначала в воде, а затем в 2 н и концентри-

рованной соляной, серной и азотной кислотах. Для испытания на раствори-

мость берут 0,1-0,2 г исследуемого вещества на 2-3 мл растворителя. 
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Таблица 25 

Катионы Цвет кристаллов Катионы Окраска пламени 

Сu2+ Синий Nа+ Желтая 

Ni2+ Зеленый K+ Фиолетовая 

Fe2+ Светло-зеленый Са2+ Кирпично-красная 

Fe3+ Желтый Ва2+ Желто-зеленая 

Сr3+ Сине-фиолетовый Сu2+ Зеленая 

Мn2+ Бледно-розовый Рb2+ Голубая 

Со2+ Ярко-розовый Sb3+ Голубая 

NH4
+, AI3+,  Na+ , 

Са2+, К+ , Ва2+ 
Белый   

Если вещество в воде полностью растворяется, тогда 0,6-1,0 г иссле-

дуемого вещества растворяют в 8-12 мл воды. Отмечают окраску получен-

ного раствора, что дает возможность предположить присутствие некоторых 

окрашенных катионов – Си2+, Ni2+, Co2+, Cr3+, Fe3+. 

Затем определяют реакцию раствора с помощью лакмусовой бумаги. 

Щелочная реакция раствора указывает на присутствие оснований (NaOH, 

КОН, NН4ОН и др.) или солей сильных оснований и слабых кислот 

(Na2CO3, K2S).  

Кислая реакция обусловлена присутствием кислот (HCI, H2SO4, 

HNO3) или солей слабых оснований и сильных кислот (AlCI3, CuSO4). 

Нейтральная реакция раствора указывает на присутствие солей сильных ос-

нований и сильных кислот (NaCI, K2SO4) и солей слабых оснований и сла-

бых кислот (NH4)2CO3. 

В полученном растворе исследуемого вещества производят обнару-

жение катионов и анионов дробным и систематическим способами. Дроб-

ный анализ заключается в том, что берут небольшую порцию исследуемого 

раствора (0,3-0,5 мл) и к этому раствору добавляют несколько капель рас-
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твора реактива. Положительная реакция на данный ион указывает на при-

сутствие соответствующего иона. 

Систематический анализ основан на проведении ряда последователь-

ных реакций отделения данного иона от сопутствующих ему ионов, а затем 

открытии соответствующего иона. Для систематического анализа широко 

применяют групповые реактивы, действующие на группу катионов или 

анионов. Например, карбонат аммония осаждает ионы Ba2+, Sr2+, Ca2+ в виде 

BaCO3,  а катионы Na+, К+ этим реактивом не осаждаются, поэтому их легко 

отделить от первых катионов. 

Анализ приготовленного раствора исследуемого вещества начинают с 

обнаружения катионов, так как установление присутствия некоторых из них 

позволяет сделать предположение об отсутствии ряда анионов и тем самым 

облегчает и упрощает ход анализа. 

Открытие катионов NН4
+, Fe2+, Fe3+, Co2+, Ni2+, Сr3+, Mn2+ производят 

дробным анализом из определенной порции исследуемого раствора, а для 

обнаружения катионов Cu2+, Pb2+, Al3+ и Zn2+ следует использовать система-

тический анализ. Учитывая, что контрольная задача содержит только одну 

соль, состоящую из одного-двух катионов и одного аниона, анализ можно 

проводить дробным методом. 

После открытия катионов можно приступать к обнаружению анионов. Так, 

например, если вещество в воде полностью растворяется и обнаружены ка-

тионы Рb, то можно сделать вывод об отсутствии анионов Cl¯ , −2
3CO , 

−− 2
3

2
4 SO,SO ; могут присутствовать только анионы CH3COO¯ , −

3NO , поэто-

му производят дробный анализ только на соответствующие анионы. 

Сделав выводы об отсутствии некоторых анионов в исследуемом рас-

творе, приступают к открытию тех анионов, присутствие которых возмож-

но. Открытие анионов ведут дробным методом из отдельных порций рас-

твора, полученного после растворения исследуемого вещества. 
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Обнаружив катионы и анионы, составляют химическую формулу ис-

следуемого вещества. Например, при решении контрольной задачи обнару-

жены следующие ионы: Fe2+, .SO,NH 2
44
−+  Следовательно, это двойная соль 

серной кислоты – соль Мора, химическая формула которой (NH4)2Fe(SO4)2. 

 
37.2. Экспериментальная часть 

 
37.2.1. Необходимые приборы, посуда и реактивы  

приведены в работе 35 "Частные реакции ионов". 

 
37.2.2. Последовательность работы 

 
1. Каждый студент должен получить у преподавателя контрольную 

задачу. 

2. Внимательно рассмотреть кристаллы исследуемого вещества, отме-

тить цвет кристаллов и сделать предположение о присутствии некоторых 

катионов (см.табл.25). 

3. Ушко нихромовой проволоки смочить 2 н раствором HCI, а затем 

сильно прокалить на пламени спиртовки. Взять ушко проволоки, немного 

исследуемого вещества и внести в бесцветное пламя спиртовки. Окраска 

пламени позволяет предположить присутствие соответствующих катионов 

(см. табл. 25). 

4. В пробирку поместить 0,5-1,0 г исследуемого вещества и раство-

рить в 10-15 мл воды. 

5. Отметить окраску полученного раствора и сделать предположение 

о присутствии или отсутствии соответствующих катионов (Cu2+, Со2+, Ni2+, 

Cr3+ и Fe3+). 

6. Отметить реакцию раствора исследуемого вещества с помощью си-

ней и красной лакмусовой бумаги и сделать вывод о возможности присут-

ствия и отсутствия соответствующих типов солей. 

7. Открытие ионов провести дробным анализом. Сначала открыть ка-

тионы А13+, NН4
+, Fe2+, Со2+, Мn2+, Сu2+, Ni2+, Рb2+, Сг3+ и Zn2+, а затем – 
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анионы −2
4SO , −2

3CO , CI¯ , −
3NO . Для этого в чистую пробирку поместить 

6-10 капель раствора исследуемого вещества, а затем добавить 3-5 капель 

раствора реактива на соответствующий ион (см. работу 35 "Частные реак-

ции ионов") и отметить внешний эффект реакции, на основании которого 

сделать вывод о присутствии или отсутствии соответствующих ионов. 

8. Обнаружив катионы, сделать предположение о присутствии или от-

сутствии некоторых анионов (см.табл. "Растворимость в воде солей и осно-

ваний при I8°C [5]). Открытие анионов провести дробным анализом. 

9. Обнаружив катионы и анионы в контрольном задании, составить 

химическую формулу исследуемого вещества.  

10. Проверить у преподавателя правильность решения контрольной 

задачи. 

11. Если задача решена правильно, составить отчет о проделанной ра-

боте по форме (табл. 26). 

Таблица 26 

Проводимая операция Наблюдения Выводы 

Наблюдение цвета кристаллов   

Окраска пламени   

Растворимость   

PН раствора   

Частные реакции :    

а) на катионы   

б) на анионы   

Химическая формула вещества   

 

37.3. Содержание отчета  
 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 
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38. ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 37* 

ПРЕДЕЛЬНЫЕ И НЕПРЕДЕЛЬНЫЕ УГЛЕВОДОРОДЫ 
 

Цель работы: ознакомиться с получением и свойствами 

углеводородов.  
 

38.1. Краткие теоретические сведения 
 

Углеводородами называются простейшие органические соединения, 

состоящие только из углерода и водорода. Различают углеводороды : пре-

дельные (не содержащие кратных связей) и непредельные (содержащие 

кратные связи). Непредельные углеводороды могут содержать двойную 

связь (этиленовые или алкены), тройную связь (ацетиленовые или алкины) 

или несколько кратных связей (полиены) .В непредельных углеводородах 

встречается не только изомерия углеродного скелета, но и изомерия поло-

жения кратной связи :  

 

 

 
 

        Предельные углеводороды содержат только одинарные связи (σ-связи). 

В молекулах непредельных углеводородов кратная связь имеет иную при-

роду : одна из связей – σ, последующие – π-связи (рис. 11). 

                          σ-связь                                             π-связь 

Рис. 11 

CH2=CH–CH2–CH3               CH2–CH=CH–CH3                 CH2=C–СH3 

                                                                                                         CH3 
         бутен-1                                бутен-2                              изобутен  
                                                                                           (2-метилпропен) 
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Поскольку σ-связь прочнее π-связи, непредельные углеводороды зна-

чительно более реакционноспособны, чем предельные. Так, они легко 

участвуют в реакциях присоединения ( в отличие от предельных соедине-

ний): 

СН3 = СН2 + Н2 →
Pd  СН3 – СН3; 

                                              этилен                           этан 
 

CH3 – CH = CH2 + HCl  →  CH3 –
 CH – CH3; 

                                                                                       Cl 
                                     пропилен                     хлористый изопропил 

CH2 = CH2 + H2O  → 42SOH
CH3 – CH2 – OH; 

                                этилен                                             этанол 

HC = CH + H2 →
Pd CH2 = CH2 Pd

2H
→ CH3 – CH3; 

                 ацетилен                                                               этан 

HC ≡ CH  → 2Br
 CHBr = CHBr  → 2Br

 CHBr2 – CHBr2 

                    ацетилен            1,2-дибромэтилен          1,1,2,2-тетрабромэтан 

 

HC ≡ CH + H2O  → 4HgSO
[H2C = CH – OH]  →  CH3 –  

ацетилен                              виниловый спирт        ацетальдегид 

Кроме этого, непредельные соединения легко окисляются: 

3CH2 = CH2 + 2KMnO4 + 4H2O → 3CH2 – CH2 + 2MnO2 + 2KOH 

          этилен                                                 ОН     ОН 

                                                                  этиленгликоль 

и полимеризуются: 

nCH2 = CH2 
.кат

ot
→  (– CH2 – CH2 –)n. 

                                                                          полиэтилен 

       O 
C 
        H 

(реакция 
Кучерова). 
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Названия углеводородов образуются от корня, происходящего чаще 

всего от греческого или латинского числительного, и соответствующего 

окончания, что отражено в табл. 27. 

Таблица 27 

Число атомов Корень 
Окончание 

предельные этиленовые ацетиленовые 

1 мет- 

-ан -ен -ин 

2 эт - 

3 проп - 

4 бут- 

5 пент- 

6 гекс- 

7 гект- 

8 окт- 

9 нон- 

10 дек- 

 

Общие формулы углеводородов:  

предельных – СnH2n+2;  этиленовых – CnH2n;   ацетиленовых – CnH2n-2. 

 
38.2. Экспериментальная часть 

 
38.2.1. Приборы и реактивы 

 
Пробирка  с  газоотводной  трубкой,  круглодонная  колба  емкостью  

50 мл, капельная воронка, этиловый спирт, концентрированная серная кис-

лота, 1 %-й раствор KMnO4, бромная вода, карбид кальция. 

 
38.2.2.  Получение этилена и его свойства 

 
В пробирку налить 1-2 мл этилового спирта и 5 мл H2SO4 (конц.), 

ρ=1,84. Пробирку закрыть пробкой с газоотводной трубкой, укрепить в 
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штативе наклонно и опустить конец газоотводной трубки в пробирку с 

бромной водой. Осторожно подогреть смесь спирта и кислоты, наблюдать 

обесцвечивание бромной воды. Переместить конец газоотводной трубки в 

пробирку со слабо окрашенным раствором КМnО4 и наблюдать его обес-

цвечивание. Написать уравнения реакций и сделать вывод о прочности дан-

ной связи. 

 
38.2.3.  Получение ацетилена и его свойства 

 
В небольшую колбу, укрепленную в штативе, поместить кусочек кар-

бида кальция и закрыть колбу пробкой с газоотводной трубкой и капельной 

воронкой. Налить в воронку воды и выпустить несколько капель на CaC2. 

Пропустить выделяющийся газ через пробирку с бромной водой и наблю-

дать ее обесцвечивание. Написать уравнения происходящих реакций и сде-

лать вывод о прочности тройной связи. 

 
38.3. Содержание отчета  

 
1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

38.4. Вопросы для самостоятельной работы 

1. Какие вещества называются углеводородами ? 

2. В чем особенности органических соединений ? 

3. Как классифицируются органические вещества и, в частности, уг-

леводороды ? 

4. Назвать следующие вещества : 

 

 

 

С6Н14;       СН3–СН–СН2–СН3;      СН3–С=СН–СН3; 

                           СН3                                СН3 
         СН3 

СН3–С–СН2–СН3;        СН3–СН–С≡–С–СН3. 

         СН3                                СН3 
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5. Перечислить виды изомерии и привести конкретные примеры для 

каждого вида.  

6. Почему для предельных соединений характерны реакции замеще-

ния и деструкции ? 

7. Чем σ-связь отличается от π-связи и в каком случае она образуется? 

8. Дописать реакции: 

CH2 = CH2 + Cl2 → ; CH3 – CH2 – CH = CH2 + HBr → ; 

СH3 – C ≡ CH + H2O  → 4HgSO
; CH ≡ CH + HCN → ; 

CH3 – CH = CH2 + KMnO4 + H2O → .  

9. Почему двойные связи в молекуле бензола химически более инерт-

ны, чем в молекуле этилена ? 

 

39. ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  38* 

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА ПОЛИМЕРОВ 

 

Цель работы: ознакомиться с получением, свойствами и применени-

ем полимеров и пластмасс. 

 
39.1.  Краткие теоретические сведения 

 
Высокомолекулярными соединениями (полимерами) называются 

сложные вещества с большой молекулярной массой, молекулы которых по-

строены из монотонно повторяющихся элементарных звеньев. Существует 

два пути получения полимеров: а) реакция полимеризации – процесс обра-

зования полимеров из низкомолекулярных веществ (мономеров) за счет об-

разования новых ковалентных связей между молекулами мономера без вы-

деления побочных низкомолекулярных веществ; б) реакция поликонденса-

ции – процесс образования полимера из мономеров, содержащих несколько 

функциональных групп, сопровождающийся выделением низкомолекуляр-
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ных веществ (воды, галоидводородов, аммиака). Полимеры разделяют на 

природные (целлюлоза, крахмал, шерсть, белки) и синтетические (полиэти-

лен, полистирол, полихлорвинил, полиметилметакрилат, капрон, лавсан и 

др.). По механическим свойствам полимеры делят на эластичные и пла-

стичные. На основе полимеров получают пластмассы – сложные многоком-

понентные композиции, обладающие рядом технических свойств. Кроме 

полимерной основы в состав пластмасс входят: наполнители (тальк, асбест, 

опилки, ткани, бумага, стружка); пластификаторы (эфиры фталевой кисло-

ты, камфора, некоторые масла), стабилизаторы, антиоксиданты, красители. 

Различают пластмассы термопластичные (допускающие многократ-

ное плавление) и термореактивные, которые при нагревании не размягча-

ются. Отдельно можно выделить каучуки – эластичные полимеры, которые 

при специальной обработке (вулканизации) образуют резину, а также во-

локна натуральные (хлопковые, льняные), химические (вискозные)и синте-

тические (капрон, найлон, лавсан, хлорин, нитрон). Области применения 

полимеров и пластмасс весьма разнообразны, что объясняется возможно-

стью целенаправленного изменения свойств полимера путем изменения сы-

рья, технологии получения и введения различных добавок. Во многих слу-

чаях, благодаря низкому удельному весу, неэлектропроводности, специфи-

ческим механическим свойствам, легкости переработки в изделие и привле-

кательному внешнему виду, полимеры и пластмассы на их основе успешно 

конкурируют с металлами. 

 
39.2. Экспериментальная часть 

 
39.2.1. Приборы и реактивы 

 
Пробирки, фарфоровая чашка, сушильный шкаф, фенол, формалин, 

соляная кислота (1:1), раствор аммиака (конц.).  

 
39.2.2. Получение новолачной фенолформальдегидной смолы 
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Поместить в пробирку 2,5 г фенола, добавить 5 мл формалина (40 % 

раствора формальдегида) и 5-6 капель соляной кислоты (1:1). Смесь нагреть 

до помутнения, охладить, слить водный слой и вылить смолу на картон. В 

результате образуется линейный полимер следующего строения : 

 

 

 

 

Составить схему реакции. 

 

39.2.3. Получение резольной фенолформальдегидной смолы 

 

Поместить в пробирку 2 г фенола, добавить 5 мл формалина и I мл 

раствора аммиака. Осторожно нагреть пробирку до начала реакции и по-

мутнения смеси. После охлаждения слить верхний слой, смолу желто-

коричневого цвета влить в фарфоровую чашку и поместить в сушильный 

шкаф при температуре 130-140°С. Через некоторое время жидкая смола 

превратится в твердую массу. Получается пространственный полимер сле-

дующего строения:   

 

 

 

 

 

 

 

 

Почему смола застывает при нагревании ? Составить схему реакции. 

 

 

.... Н2C  

СН2 – ..... 
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СН2 .....  

ОН 

НО       СН2 –  

ОН ОН 

– СН2ОН          СН2 

n  



 220

 

 

39.3. Содержание отчета  

 

1. Название и цель лабораторной работы. 

2. Название и краткое содержание опытов. 

3. Уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. 

4. Наблюдения и выводы по каждому опыту. 

 

39.4. Вопросы для самостоятельной работы 

 

I. Что такое полимеры и мономеры ? 

2. Какие вещества могут полимеризоваться ? 

3. Что такое полимеризация и поликонденсация ? 

4. Как классифицируют полимеры: а) по химической природе; б) по 

механическим свойствам; в) по происхождению; г) по отношению к нагре-

ванию ? 

5. Написать реакцию получения:   а) полистирола;   б) поликапролак-

тама; в) полиметилметакрилата. 

6. Что такое средняя молекулярная масса полимера ? 

7. Чем отличаются пластмасса и полимер ? 

8. Где применяются пластмассы, каучуки, искусственные волокна ? 

9. Как из каучука получают резину ? 
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